. Bazarov 


THERMO- 
DYNAMQUE 


/) 
d 
Éditions Mir Moscou 


H. N. BA3SAPOB 


TEPMOIHHAMHKA 


H3TATEJIECTBO eBBICIHAA IIKOJIA » 
MOCKBA 


THERMODYNAMIQUE 


ÉDITIONS MIR MOSCOU 


Traduit du russe 
par V. KOLIMÉEV 


À NOS LECTEURS 


Les Editions Mir vous seraient très recon- 
naissantes de bien vouloir leur communiquer votre 
opinion sur le contenu de ce livre, sa traduction 
et sa présentation, ainsi que toute autre sug- 
gestion. 

Notre adresse: Editions Mir, 2 

Pervi Rijski péréoulok, 
Moscou, 1-110, GSP, 
U.RSSS. 


Ha fpanyyscrom asuxe 


Imprimé en Union Soviétique 


© Hasnarenscrso «Bmcman mKoxa», 1983, 
C H3MCHeHHAMH 


© traduction française, Editions Mir, 1989 


TSBN 5-03-000746-6 


TABLE DES MATIÈRES 


AVANL-PrOPOS, 2 Li ea See PIE LAS RÉ Er 


Introduction 


Partie I 
BASES THÉORIQUES 


Chapitre 1. NOTIONS FONDAMENTALES ET PROPOSITIONS DE 


babe 


nn” un 
© OTÈ Co Lo 


Chapitre 2. 


un un  unun 
© O1 


Chapitre 3. 
$ 11. 


DÉPART DE LA THERMODYNAMIQUE . ..... . 


. Système thermodynamique, paramètres et équilibre thermo- 


dynamiques. js 4 di LD ae hr aers E 


. Postulats de la thermodynamique et leur analyse . . 
. Systèmes homogènes et hétérogènes. Phases et composants 


. Transformations en équilibre et hors d'équilibre . . . . 
Energie interne d’un système. Travail et chaleur . . . . 
. Equations d'état et d'énergie . . . . . . . . . . . . . 
Problemes 124 "ie du D ot re ré mous 


LOIS ET ÉQUATIONS FONDAMENTALES DE LA 
THERMODYNAMIQUE. PREMIER PRINCIPE DE LA 
THERMODYNAMIQUE ............ 


. Equation du premier principe de la thermodynamique 
. Capacités calorifiques et chaleurs de variation isotherme 


des paramètres externes . . . . . . . . . . . . . . . . 


. Principales transformations thermodynamiques et leurs 


CQUALIONS 2 252 2 SD Ne Dares ee dre 


. Relation entre les modules d'’élasticité et les capacités 


CalOrifIQUues : is 4 re 0 Ne ue dote étyie ts 
Problèmés : :: … : 4 à 2 à 4. à 4 à ne La à à à 
SECOND PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE. . 


RAC ERIU ue générale et énoncé de départ du second 
principe de la thermodynamique . . . . . . . . . . . . 


10 


Chapitre 4. 


$ 21. 
$ 22. 


Chapitre 5. 


$ 30. 


. Transformations réversibles et irréversibles 
. Principe de l’impossibilité de la voie adiabatique et second 


. Calcul de l’entropie. Paradoxe de Gibbs 
. Second principe de la thermodynamique pour les transfor- 


. Passage spontané de la chaleur 
. Etendue des domaines de validité du second principe de la 


. Méthode des transformations fermées 
. Méthode des potentiels thermodynamiques . . . . . . . 
. Potentiels thermodynamiques des systèmes complexes et 


. Température thermodynamique négative 
. Systèmes aux températures négatives 
. Conditions de stabilité des systèmes aux températures 


TABLE DES MATIÈRES 


principe pour les transformations équilibrées. Entropie et 
température thermodynamique 


. Justification mathématique de l'existence de l'entropie et 


de la température thermodynamique 


. Equation fondamentale de la thermodynamique pour les 


transformations équilibrées. Relation entre l’équation d'état 
et l'équation d'énergie . . . . . . . . . . . . . . . . 


mations hors d'équilibre. Equation fondamentale et inée- 
galité fondamentale de la thermodynamique 


. Cycle de Carnot et théorèmes de Carnot. Types de machines 


thermiques. Transformation directe de l'énergie interne en 
énergie electrique 


thermodynamique. Sens d'écoulement du lemps . . . . 
Problèmes 


TROISIÈME PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE 


Enoncé du troisième principe de la thermodynamique 
Quelques conséquences du troisième principe de la thermo- 
dynamique 
Problèmes 


MÉTHODES DE LA THERMODYNAMIQUE 


des systèmes à nombre variable de particules 
Problèmes 


. CONDITIONS D'ÉQUILIBRE ET DE STABILITÉ DES 


SYSTÈMES THERMODYNAMIQUES 


j. Conditions générales d'équilibre thermodynamique et de 


stabilité 


. Conditions d'équilibre d'un système à un composant à deux 


phases : 


. Conditions d'équilibre stable d'un système homogène 
. Principe de Le Chatelicr-Braun 


Problèmes 


. THERMODYNAMIQUE DES SYSTÈMES AUX TEM- 


PÉRATURES NÉGATIVES 


Existence des états à température thermodynamique néga- 
tive 


négatives 
Problèmes 


Chapitre 8 


Chapitre 9 


$ 41. 


. Température relativiste 
. Enthalpie invariante 
5. Equation fondamentale de la thermodynamique relativiste 

. Travail relativiste. Quantité de chaleur relativiste . 
. Transformations relativistes de température et de quantité 


. Gaz parfait. Rayonnement en équilibre 
. Thermodynamique relativiste générale 


TABLE DES BMATIERES 


THERMODYNAMIQUE RELATIVISTE 


de chaleur de Planck et de Hot... . . . . . . . . 


Problèmes 


ERREURS, MALENTENDUS ET CONFUSIONS EN 
THERMODYNAMIQUE 


Vues de Planck sur l’holonomie de l’expression de la quan- 
tité de chaleur 


. Démonstration de Nernst de l’impossibilité d'atteindre le 


zéro absolu. Autres démonstrations incorrectes 


. Entropie, information et expérience mentale de Szilard 
. Existence des transitions de phase du deuxième ordre. 


Facilité de glissement des patins sur la glace. Signe de la 
température thermodynamique 


. Paradoxe de Gibbs. Variation d’entropie dans les transfor- 


mations hors d'équilibre 


. Construction de la thermodynamique sur la base du premier 


principe 


. Les états à température thermodynamique négative sont-ils 


stables? 
Problèmes 


Partie II 
APPLICATIONS DE LA THERMODYNAMIQUE 


Chapitre 10. THERMODYNAMIQUE DES DIFFÉRENTS SYSTÈMES 


$ 48. 
$ 49. 


$ OÙ. 
$ 51. 
$ 52. 
$ 53. 
$ 54. 


Chapitre 11. 


$ 55. 
$ 56. 


$ 97. 


PHYSIQUES 


Thermodynamique des piles hydro-électriques ct des piles 
à combustibles. Détermination de l'affinite chimique 


Refroidissement du gaz pendant des détentes adiabatiques 
réversible ct irréversible 


Thermodynamique des corps diélectriques et magnétiques 
Equilibre d'un système homogène 
Equilibre d'un système hétérogène . . . . . . . . . . . 
Thermodynamique du rayonnement 
Thermodynamique du plasma 
Problèmes 


PHÉNOMÈNES DE SURFACE ........... 


Tension superficielle et pression superficielle . . . . . . 
Forme d'équilibre d’un monocristal. Principe de Gibbs- 
Curie et théorème de Woulfe ........... .. 
Rôle de la tension superficielle dans la formation d’une 
nouvelle phase. Germes 
Problèmes 


1 


8 TABLE DES MATIBRES 


Chapitre 12. CHANGEMENTS DE PHASE ET PHÉNOMÈNES CRI- 
TIQUES uses UE me Lime 2e s are 


$ 58. Classification des changements de phase. Changements de 
phase du premier ordre. Equation de Clausius-Clapcyron 
$ 59. Changements de phase du deuxième ordre. Equation 
d'Ehrenlest : 52-214 2e sus Sa ie be + ri 
$ 60. Thermodynamique de la transition supraconductrice . . . 
$ 61. Phénomènes critiques et hypercritiques. Théorie de 
Sémentchenko .................... 
$ 62. Théorie thermodynamique des indices critiques . . . . . 
Problèmes: 5 1 Louis ss ass agsses ha 


Partie III 
THERMODYNAMIQUE DES PROCESSUS IRRÉVERSIBLES 


Chapitre 13. BASES THÉORIQUES ............. .. 

$ 63. Propositions de départ et équations fondamentales de la 
thermodynamique des processus irréversibles linéaires 

$ 64. Equations du bilan et lois de conservation . . . . . . 

$ 65. Principe de symétrie de Curie. Fonctions dissipatives 

d'ONSALER, 2 5 2 er de ie SN NES 0 à 

$ 66. Principes variationnels de la thermodynamique des pro- 

cessus irréversibles . . . . . . . . . .. . .. . . . . . . 

Problemes 4 2 28 2 is us deLR s deb ae 


Chapitre 14. APPLICATIONS DE LA THERMODYNAMIQUE DES 
PROCESSUS IRRÉVERSIBLES ........... 
$ 67. Réactions chimiques et phénomènes de relaxation . . . 
$ 68. Phénomènes thermo-électriques . . . . . . . . . . . . . 

$ 69. Effets thermomécanique et mécanocalorifique . . . . . 
Problèmes . . . . . . . ............ . .. 


SOLUTIONS DES PROBLÈMES  ............... 
LISTE DES OUVRAGES CITÉS EN RÉFÉRENCE ......... 
INDEX Su ss has DS SR RNA es Rs RAT 


AVANT-PROPOS 


Le présent livre est la première partie du cours Thermodynamique 
et physique statistique enseigné aux facultés de physique et de mathé- 
matiques des Universités. C’est un des cours principaux de physique 
théorique. Les corps macroscopiques, c'est-à-dire les systèmes cons- 
titués d’un très grand nombre de particules, y sont étudiés d’abord 
par la méthode thermodynamique et ensuite par les méthodes de la 
physique statistique. Un tel ordre est justifié par le passage graduel, 
au cours des études, d’une méthode de connaissance relativement 
simple à une méthode plus compliquée. À la différence du cours 
principal, le cours spécial de thermodynamique et de physique sta- 
tistique peut être enseigné dans n'importe quel ordre. 

Le livre se compose de trois parties dont la première est consacrée 
à l’étude des bases théoriques de la thermodynamique, la deuxième 
décrit les applications de la thermodynamique et la troisième est 
réservée à la thermodynamique des processus irréversibles. 

L'ouvrage contient un grand nombre de problèmes. Une partie 
de ces problèmes est liée à des matières supplémentaires qui ne sont 
pas toujours exposées dans le cours et n’ont pas trouvé de place dans 
le texte principal du manuel. Par rapport aux éditions précédentes, 
certaines matières traitées ont été complétées ou modifiées. Pour 
la première fois dans les ouvrages d’enseignement, un chapitre est 
consacré à la thermodynamique relativiste et à la théorie thermo- 
dynamique des indices critiques et un chapitre spécial concerne les 
erreurs, parfois commises en thermodynamique et dont l'analyse 
est bien instructive pour l’assimilation. 

L'auteur tient à remercier l’académicien N. Bogolioubov, qui 
a bien voulu discuter avec lui des questions de principe de la thermo- 
dynamique et de la physique statistique modernes, ainsi que les 
membres du séminaire méthodologique à la faculté de physique de 
l’Université Lomonossov de Moscou, qui ont pris part à la discussion 
des questions méthodologiques du livre. Il exprime également sa 
vive gratitude à Ï. Novikov, membre correspondant de l’Académie 
des Sciences de l’U.R.S.S., qui a bien voulu relire le texte du manus- 
crit et suggérer de nombreuses améliorations. Enfin, il n’omettra 
pas de témoigner toute sa gratitude à E. Guévorkian et P. Nikolaev, 
candidats ès sciences physiques et mathématiques, qui lui ont apporté 


% 


leur aide à l’occasion de la rédaction de cet ouvrage. 


Ivan Bazarov 


INTRODUCTION 


L'ordre dans lequel sont étudiés les divers cours de physique, 
tant générale que théorique, est déterminé avant tout par un passage 
progressif à l’étude des formes de plus en plus complexes du mouve- 
ment des constituants structurels de la matière (corps macroscopiques, 
molécules, atomes, particules élémentaires, champs). 

La mécanique étudie les lois régissant la forme de mouvement 
la plus simple, c’est-à-dire le déplacement relatif des corps dans 
l’espace au cours du temps. 

La thermodynamique et la physique statistique examinent les 
phénomènes qui se déroulent sous l’action conjuguée d’un très 
grand nombre de molécules ou d'autres particules en mouvement 
continu lesquelles constituent tous les corps matériels qui nous entou- 
rent. En raison du nombre élevé des particules, leur mouvement 
désordonné acquiert des qualités nouvelles: dans des conditions 
ordinaires, les propriétés macroscopiques d’un système constitué 
d’un grand nombre de particules sont tout à fait indépendantes de la 
position initiale de ces particules, alors que l’état mécanique du 
système dépend en grande partie des conditions initiales. C’est un 
des exemples de loi dialectique sur la transition de la quantité à la 
qualité: l’augmentation du nombre des particules animées d'un 
mouvement mécanique dans un système fait naître une forme de 
mouvement qualitativement nouvelle : l’agitation thermique. L’agi- 
tation thermique représente des variations du système dues à sa 
constitution atomistique et au nombre élevé de ses particules consti- 
tutives ; elle est liée au mouvement mécanique moléculaire, mais son 
essence ne se réduit pas à ce seul mouvement. 

Le facteur déterminant la possibilité d’une agitation thermique 
est l'existence d’une forte collectivité de particules et non le mouve- 
ment mécanique des particules distinctes du système. En effet, les 
lois de l’agitation thermique se manifestent non seulement dans des 
ensembles constitués d’atomes et de molécules, mais également dans 
des systèmes tels que le rayonnement électromagnétique confiné 
dans un certain volume (v. $ 43) *). 


*) Les systèmes contenant un grand nombre de particules sont animés 
L] L 2 - - L 2 L 2 
d'un mouvement thermique, alors que les particules distinctes connaissent un 
mouvement mécanique et non thermique. 
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L'objet de la thermodynamique et de la physique statistique est 
l'étude de la forme thermique du mouvement de la matière. Ces 
sciences étudient principalement les lois du mouvement thermique 
dans des systèmes à l’état d'équilibre thermique (v. $ 1), lorsque au- 
cune de leurs parties n'effectue de déplacements macroscopiques par 
rapport à l’autre, ainsi que les lois qui gouvernent le passage des 
systèmes à l’état d'équilibre *). Il apparaît donc que l'objet de la 
thermodynamique est le même que celui de la physique statistique. 
La différence entre ces deux disciplines porte sur les méthodes d’étu- 
de, ce qui nous contraint à les exposer séparément. 

Si la thermodynamique étudie les propriétés des systèmes phy- 
siques à l’état d'équilibre, en se basant sur trois lois fondamentales 
appelées principes de la thermodynamique, sans utiliser explicitement 
le concept de la structure moléculaire de la substance, la physique 
statistique, par contre, en examinant ces propriétés, s'appuie dès le 
début sur le concept de structure moléculaire des systèmes physiques, 
en faisant largement recours aux méthodes de la théorie des proba- 
bilités. 

Le caractère phénoménologique de la thermodynamique (l'ab- 
sence de liaison avec l'essence moléculaire-cinétique des lois étudiées) 
conduit d’une part à des résultats importants concernant les pro- 
priétés des systèmes physiques, mais limite par ailleurs la profondeur 
de l’étude de ces propriétés, parce qu'il ne permet pas de mettre en 
évidence la nature des phénomènes étudiés. C’est pour cette raison 
que parallèlement au développement de la thermodynamique, on a 
pu observer la création d’une théorie moléculaire-cinétique des pro- 
priétés des systèmes physiques et tous les chercheurs dont les noms 
sont liés à la thermodynamique ont attaché une grande importance à 
la justification moléculaire-cinétique de ses résultats. 

La thermodynamique constitue un premier pas dans l’étude des 
lois qui régissent le comportement d’une grande collectivité de par- 
ticules interagissantes, animées d’un mouvement continu (lois sta- 
tistiques) ; pour une étude plus complète et plus approfondie de ces 
lois il est nécessaire d’avoir recours aux méthodes statistiques. 

Néanmoins, la thermodynamique est une science relativement 
autonome. Bien que toutes les propriétés des systèmes physiques 
soient déterminées en dernier ressort par le mouvement moléculaire, 
la thermodynamique permet d'établir de nombreuses propriétés de 
ces systèmes sans avoir recours au concept de constitution molécu- 
laire des corps. Les méthodes de la thermodynamique sont suffisantes 
pour résoudre de nombreux problèmes pratiques. Tout cela limite 
d’une part le domaine d’application de la thermodynamique, mais 


*) Cette partie de la thermodynamique et de la physique statistique est 
appelée thermodynamique des processus réversibles et thermodynamique statis- 
tique. 
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lui confère d'autre part certains avantages par rapport aux théories 
moléculaires. 

Actuellement il n'existe pas de raisons valables pour tracer une 
frontière bien précise entre la thermodynamique et la physique 
statistique; néanmoins, la thermodynamique présente un certain 
avantage et a recours à des méthodes particulières, ce qui nécessite 
un exposé séparé, faisant appel aux aspects qualitatifs indispensables 
de la théorie moléculaire. De par ses principes, la thermodynamique 
permet sans peine de prendre en compte les lois observées expérimen- 
talement et d’en tirer des conséquences fondamentales. C’est précisé- 
ment par cette voie qu'il a été possible de prédire, en son temps, la 
dégénérescence des gaz à basses températures, de développer la théorie 
des transitions de phase du deuxième ordre et de construire la théorie 
thermodynamique des phénomènes cinétiques intervenant dans les 
systèmes physiques (la thermodynamique des processus irréversibles). 
Tout cela démontre que l’isolement et l’indépendance relative de la 
thermodynamique ne sont pas seulement déterminés par des considé- 
rations didactiques. 

La thermodynamique est née des besoins de la technique de la 
chaleur *). Le développement des forces productives a stimulé sa 
création. Un large emploi de la machine à vapeur au début du 
XIX° siècle a posé devant la science le problème de l’étude théorique 
du fonctionnement des machines thermiques afin d’en améliorer le 
rendement. Cette étude a été effectuée en 1824 par Sadi Carnot, in- 
cénieur et physicien français, qui a démontré des théorèmes permet- 
tant d'obtenir le rendement maximal des machines thermiques. Par 
la suite ces théorèmes ont permis d’énoncer une des lois fondamenta- 
les de la thermodynamique, son second principe. Grâce aux recherches 
effectuées dans les années 40 du XIX° siècle par Mayer et Joule, on 
a pu établir l’équivalent mécanique de la chaleur et on a découvert, 
sur cette base, la loi de conservation et de conversion de l'énergie 
qui porte en thermodynamique le nom de premier principe. Engels 
l’a appelée la « grande loi fondamentale du mouvement » qui établit 
les thèses principales du matérialisme. La loi de conservation et de 
conversion de l'énergie présente aussi bien un aspect quantitatif 


*) L'emploi de l’appellation « thermodynamique » n’est pas lié à la notion 
de dynamique, car ce terme désigne non la science du mouvement de la chaleur, 
mais la science des « puissances motrices » résultant des processus thermiques. 
C'est ainsi d’ailleurs qu'était intitulé le premier ouvrage sur la thermodynami- 
que: Réflerions sur la puissance motrice du feu et les machines propres à dévelop- 

er cette puissance (Sadi Carnot. 1824). Par « puissance motrice » on entend ici 
Naction utile (le travail) que le moteur peut produire grâce à la chaleur. Ainsi, 
la thermodynamique est la science qui étudie les lois du mouvement de la cha- 
leur (thermo) et de ses transformations (dynamique) en d'autres formes de mouve- 
ment. Il est évident que les propositions visant à donner à la thermodynamique 
classique (thermodynamique des processus réversibles) le nom de « thermosta- 
tique » ou de « thermophysique » ne sont pas justifiées. 
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qu’un aspect qualitatif. Son aspect quantitatif est l’assertion selon 
laquelle l’énergie d’un système est une fonction univoque de l’état 
de ce système, qui se conserve quelles que soient les transformations 
subies par un système isolé et qui ne se convertit que dans un rapport 
quantitatif, rigoureusement déterminé par équivalence, d’une forme 
en une autre. L’aspect qualitatif de la loi s'exprime par l’aptitude, 
toujours présente, qu’a le mouvement matériel à subir des conver- 
sions toujours nouvelles. 

Bien que la loi de conservation et conversion de l'énergie (de 
mème que le concept d'énergie lui-même en tant que mesure de 
mouvement) ne soit valable que pour des formes de mouvement phy- 
sique (v. $ 2) et soit inapplicable aux formes supérieures de mouve- 
ment de la matière (mouvement biologique et mouvement social), 
elle est d’une portée universelle. Ceci provient de la communauté des 
formes physiques de mouvement : toute forme supérieure de mouve- 
ment de la matière contient des formes physiques de mouvement, 
bien qu’elle ne se réduise pas à ces formes. Si, lors de la transforma- 
tion d’une forme physique de mouvement en une autre, l’une d'elles 
disparaît (en partie ou en totalité), alors que l’autre augmente quan- 
titativement (transformation du mouvement mécanique en mouve- 
ment thermique, électromagnétique, etc., et inversement), lors de 
l'apparition d’une nouvelle forme supérieure de mouvement de la 
matière, les diverses formes physiques de mouvement qui lui ont 
donné naissance ne disparaissent pas, mais existent en tant qu'unité 
suprême. La destruction de cette unité conduit à la destruction de 
la forme plus élevée de mouvement et à la libération des diverses 
formes physiques de mouvement qui engendrent cette forme supérieu- 
re et deviennent maintenant indépendantes et ont l'énergie comme 
mesure. 

On peut conclure que la loi de conservation et de conversion de 
l'énergie n'est directement applicable qu'aux formes physiques de 
mouvement de la matière et n’établit l’indestructibilité et les pro- 
priétés de transformation mutuelle que de ces formes de mouvement 
matériel, mais en même temps cette loi constitue une expression 
scientifique de l’idée philosophique générale selon laquelle la ma- 
tière et le mouvement ne peuvent être ni créés, ni détruits. Comme le 
disait Engels, les sciences naturelles contemporaines ont été con- 
traintes d'emprunter à la philosophie la thèse sur l’indestructibilité 
du mouvement sans laquelle elles ne peuvent plus exister. 

En tant que système scientifique fondé sur les travaux de Carnot 
et sur la loi de conservation et de conversion de l'énergie, la thermo- 
dynamique a fait son apparition dans les années 50 du XIX° siècle 
dans les travaux de Clausius et de Thomson (lord Kelvin) qui ont 
fourni des énoncés modernes du second principe de la thermodyna- 
mique et introduit les notions primordiales d’entropie et de tempé- 
rature absolue. La méthode d'étude principalement utilisée en ther- 
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modynamique au XIXE siècle était la méfhode des transformations 
fermées. | 

Les travaux de Gibbs, parus à la fin du XIX° siècle, ont eu une 
grande importance pour le développement de la thermodynamique. 
Dans ses travaux, Gibbs a élaboré une nouvelle méthode de recherche 
thermodynamique (la méthode des potentiels thermodynamiques) ; 
il a établi les conditions générales d’équilibre thermodynamique et 
a développé la théorie des phases et de la capillarité. 

Au XX° siècle, la thermodynamique est sortie du cadre des 
exigences initiales de la technique de la chaleur pour étudier, comme 
il a déjà été dit, les lois qui régissent la forme thermique du mouve- 
ment de la matière, principalement dans des systèmes en équilibre 
et lors de leur passage à l’état d'équilibre. 

Le premier principe de la thermodynamique traduit l’aspect 
quantitatif de la loi de conservation et de conversion de l’énergie 
relativement aux systèmes thermodynamiques. 

Le second principe de la thermodynamique est le principe de 
l’entropie. L'action de ce principe se manifeste, par exemple, par le 
passage spontané de la chaleur d’un corps à une température plus 
élevée sur un corps à une température moins élevée lorsque ces corps 
sont mis en contact, par l’impossibilité des processus dont le seul 
résultat serait la transformation de la chaleur en travail, etc. 

De même que le premier principe, le second principe de la thermo- 
dynamique connaît près d’une dizaine d’énoncés différents, dont la 
plupart sont équivalents et expriment le contenu total de la loi. 
La diversité de ces énoncés est liée à la variété de leurs manifesta- 
tions dans les divers cas concrets. Celui des énoncés qui exprime la 
loi régissant le phénomène le plus proche de notre expérience, de la 
pratique, peut être pris comme énoncé de base pour l’établissement 
et l’analyse de chacune des lois. 

En 1906, en se basant sur les résultats de nombreuses études des 
propriétés des corps à des températures voisines de 0 K, on a établi 
une nouvelle loi de la nature appelée troisième principe de la thermo- 
dynamique. Suivant ce principe, lorsque les températures tendent 
vers 0 K, les transformations isothermes équilibrées évoluent sans 
variation d’entropie. Le troisième principe de la thermodynamique 
présente une grande importance pour le calcul des constantes d’en- 
tropie et des constantes chimiques qui prennent des valeurs considé- 
rables à toute température. 

En se basant sur les trois principes cités, la thermodynamique 
étudie les propriétés des systèmes réels constitués d’un très grand 
nombre de particules. 

Une contribution fondamentale au développement de la thermo- 
dynamique a été apportée par des savants russes. A la fin du XIXe 
siècle, N. N. Schiller, professeur à l’université de Kiev, a proposé 
un nouvel énoncé du second principe de la thermodynamique, déve- 
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loppé en 1909 par le mathématicien allemand C. Carathéodory. 
En 1928, en analysant les travaux de Schiller et de Carathéodory, 
T. A. Afanassieva-Ehrenfest a démontré pour la première fois que 
le second principe de la thermodynamique contient deux propositions 
indépendantes qui sont des généralisations des données expérimenta- 
les et se rapportent d’une part à des états d'équilibre et d'autre part 
aux processus hors d’équilibre. 

Les travaux des savants russes ont aussi joué un rôle important 
dans l’étude des phénomènes critiques. La notion elle-même de tem- 
pérature critique a été introduite pour la première fois par Mendé- 
léev. 

Mendéléev a établi que lorsque la température s'approche d’une 
certaine valeur, la tension superficielle tend vers zéro, de sorte que 
la différence entre le liquide et la vapeur disparaît. []l a donné à 
cette température le nom de température d'ébullition absolue. Par 
la suite, les phénomènes critiques ont été étudiés par A. G. Stolétov, 
M. P. Avenarius et autres. Les physiciens russes V. À. Mikhelson 
et B. B. Golitsyn ont apporté une contribution importante à la 
thermodynamique du rayonnement. Golitsyn a introduit le premier 
la notion de température de rayonnement qui s’est répandue dans les 
sciences et existe encore de nos jours. D. P. Konovalov, N. S. Kour- 
nakov et d’autres se sont occupés de l’application de la thermody- 
namique à la chimie physique. 

Une grande contribution aux recherches thermodynamiques et 
statistiques a été apportée par les travaux de N. N. Bogolioubov sur 
les problèmes de la théorie dynamique en physique statistique, les 
travaux de L. D. Landau sur la théorie de la suprafluidité, les tra- 
vaux de M. À. Léontovitch sur les fonctions thermodynamiques des 
états hors d'équilibre, les travaux de V. K. Sémentchenko sur la 
théorie des solutions et des phénomènes critiques, et bien d’autres 
encore. 

Le présent cours de thermodynamique est construit d’après le 
plan suivant : d’abord nous établissons et discutons les notions fonda- 
mentales et les propositions de départ de la thermodynamique, nous 
exposons les principes de la thermodynamique et leurs conséquences 
fondamentales, ensuite nous examinons les méthodes de la thermo- 
dynamique et, à l’aide de ces méthodes, nous analysons les applica- 
tions principales de la thermodynamique. 

Les derniers chapitres sont consacrés aux notions de thermo- 
dynamique des processus irréversibles. 


PARTIE I 
BASES THÉORIQUES 


CHAPITRE PREMIER 


NOTIONS FONDAMENTALES ET PROPOSITIONS DE DÉPART 
DE LA THERMODYNAMIQUE 


La thermodynamique étudie les lois qui gouvernent la forme thermique 
du mouvement dans les systèmes à l’état d'équilibre et le passage des systèmes 
à l’état d’équilibre (thermodynamique classique ou thermodynamique des pro- 
cessus réversibles) et généralise ces lois aux systèmes hors d’équilibre (thermo- 
dynamique des processus hors d’équilibre ou thermodynamique des processus 
irréversibles). 

Nous exposons ci-dessous la thermodynamique classique (qu’on appelle 
généralement thermodynamique tout court à la différence de la thermodynamique 
des processus irréversibles). 

Avant de passer à l'étude des propriétés de divers systèmes, nous expliquerons 
le contenu des notions thermodynamiques fondamentales et examinerons les 
postulats de la thermodynamique. Cela nous permettra de déterminer l’importance 
et les domaines d'application de la thermodynamique. 


$ 1. Système thermodynamique, paramètres 
et équilibre thermodynamiques 


Tout objet matériel, tout corps constitué d’un grand nombre de 
particules est appelé système macroscopique. Les dimensions des systè- 
mes macroscopiques sont toujours fortement supérieures à celles des 
atomes et des molécules. Tous les indices macroscopiques qui carac- 
térisent un tel système et son rapport aux corps environnants sont 
appelés paramètres macroscopiques. Parmi ces derniers on peut indi- 
quer les grandeurs telles que la densité, le volume, l’élasticité, la 
concentration, la polarisation, l’aimantation, etc. On distingue des 
paramètres macroscopiques externes et internes. 

Les grandeurs déterminées par la position des corps extérieurs, 
qui ne font pas partie d’un système macroscopique considéré, sont 
dits paramètres externes a; (i — 1, 2, ...); ce sont par exemple le 
volume du système (parce qu’il est déterminé par la position relative 
des corps extérieurs), l'intensité du champ de force (parce qu’elle 


$ 1] SYSTEME THERMODYNAMIQUE 17 


dépend de la position des sourcès du champ : des charges et des cou- 
rants, n entrant pas dans la composition de notre système), etc. 

Par conséquent, les paramètres externes sont des fonctions des 
coordonnées des corps extérieurs. 

Les grandeurs déterminées par le mouvement et la distribution 
dans l’espace de l’ensemble des particules constitutives du système 
sont appelées paramètres internes b; (j = 1, 2, - ..); ce sont par 
exemple la densité, la pression, l’énergie, la polarisation, l’aimanta- 
tion. etc. (parce que leurs valeurs dépendent du mouvement et de la 
position des particules du système et des charges qu'elles renfer- 
ment). 

Comme la position elle-même dans l’espace des particules consti- 
tuant le système — des atomes et des molécules — dépend de la 
disposition des corps extérieurs, les paramètres internes sont déter- 
minés par la position et le mouvement de ces particules et par la 
valeur des paramètres externes *). 

L'ensemble des paramètres macroscopiques indépendants définit 
l'état du système, c'est-à-dire la forme de son existence. Les grandeurs 
indépendantes de l'évolution antérieure du système et déterminées 
entièrement par son état à un instant donné (c’est-à-dire par l’en- 
semble des paramètres indépendants) sont appelées fonctions d'état. 

Un état est dit stationnaire si les paramètres du système ne varient 
pas avec le temps. 

Si le système est caractérisé non seulement par la constance dans 
le temps de tous les paramètres, mais aussi par l’absence de tout 
flux stationnaire dû à l’action de sources extérieures quelconques, 
on dit que ce système est en équilibre (à l’état d'équilibre thermodyna- 
mique). On appelle généralement systèmes thermodynamiques Îles 
systèmes macroscopiques qui sont à l’état d'équilibre thermodyna- 
mique. D'une manière analogue, on appelle paramètres thermodyna- 
miques les paramètres qui caractérisent le système à l’état d'équilibre 
thermodynamique. 

Les paramètres internes du système se divisent en deux groupes: 
les paramètres intensifs et les paramètres extensifs. Les paramètres 
indépendants de la masse ou du nombre de particules contenues dans 
le système sont dits intensifs (pression, température et autres); les 
paramètres dont la valeur est proportionnelle à la masse ou au 
nombre de particules dans le système sont dits additifs ou extensifs 


*) Remarquons que selon les conditions dans lesquelles se trouve le syste- 
me, une même grandeur peut être soit un paramètre externe, soit un paramètre 
interne. C'est ainsi. par exemple que pour une position fixée des parois d'un 
récipient, le volume Fest un paramètre externe. et la pression p, un para- 
mètre interne parce qu'elle dépend des coordonnées et des impulsions des parti- 
cules du système; mais si le système est renfermé dans un récipient à piston 
mobile à pression constante, la pression p sera un paramètre externe, et le 
volume Fun paramètre interne parce qu’il dépend de la position et du mouve- 
ment des particules. 
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(énergie, entropie et autres). Les paramètres extensifs caractérisent 
le système dans son ensemble, tandis que les paramètres intensifs 
peuvent prendre des valeurs déterminées en chacun des points du 
système. Un système dont l’énergie est une fonction non linéaire du 
nombre de particules n’est pas un système thermodynamique, de sorte 
que son étude par les méthodes de la thermodynamique existantes 
n’est en général que très approximative ou même n’est pas justifiée. 

Comment les paramètres d'équilibre internes (thermodynamiques) 
se présentent-ils du point de vue moléculaire ? 

Pour répondre à cette question, examinons un exemple bien 
simple. Supposons qu’à l’instant initial un gaz se trouve hors d’équi- 
libre, de sorte que sa densité est différente aux divers points. Au 


or 


Fig. 1. 


cours du temps le gaz commence à passer à l’état d'équilibre (v. $ 2) 
et, en variant sa densité p — m,n (où m, est la masse de la molécule 
et 7, la concentration des molécules) prend une certaine valeur 
d'équilibre macroscopiquement constante Ps (fig. 1). Elle peut être 
définie comme égale à la valeur moyenne de la densité p pendant un 
long intervalle de temps 7: 

T 


Po=p= lim | p(s) dt. 


D'une manière analogue, la valeur d'équilibre de tout autre 
paramètre interne est la valeur moyenne, pendant un grand inter- 
valle de temps, de la fonction des coordonnées et des vitesses, corres- 
pondant au paramètre considéré. 

La physique statistique permet de calculer les valeurs d’équilibre 
des paramètres internes du système en partant d’un modèle molé- 
culaire déterminé de la structure de la matière. Il est pourtant pos- 
sible, sans procéder aux calculs, de mettre en évidence les lois aux- 
quelles obéissent les systèmes à l’état d'équilibre, du fait que dans de 
nombreux cas les paramètres internes peuvent être déterminés expé- 
rimentalement. C’est cette première étape de la théorie des états 
d'équilibre que représente la thermodynamique. 
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Les idées basées sur l’expérience macroscopique et concernant 
les particularités de l'équilibre thermodynamique des systèmes finis 
sont admises en thermodynamique comme des postulats. En: s’ap- 
puyant sur ces postulats et à l’aide des lois fondamentales (principes) 
de la thermodynamique on étudie les propriétés des systèmes en 
équilibre et les lois que suivent les systèmes lors de leur passage à 
l’état d'équilibre. 


$ 2. Postulats de la thermodynamique 
et leur analyse 


La physique étudie les formes du mouvement les plus simples 
(mécanique, thermique, électromagnétique, etc.) des éléments 
structurels correspondants de la matière. La mesure commune à ces 
formes du mouvement, lorsqu'elles se transforment les unes dans les 
autres, est appelée énergie. 

Un système est dit isolé s’il ne peut échanger ni énergie, ni ma- 
tière (le rayonnement y compris) avec l'extérieur. 

En thermodynamique, on postule que le système isolé posstle un 
état d'équilibre thermodynamique auquel il passe avec le temps et qu’il 
ne peut jamais quitter spontanément (premier postulat, ou postulat de 
base, de la thermodynamique). 

Etant le résultat de la généralisation de l’expérience, cette 
première proposition de départ "de la thermodynamique, valable pour 
les systèmes isolés, peut être appelée « principe général » de la ther- 
modynamique parce qu'elle est à la base de toute la thermodyna- 
mique et détermine ses domaines de validité. 

En physique statistique où l’on tient explicitement compte du 
mouvement des particules dans le système, le sens du postulat sur 
l'équilibre thermodynamique du système consiste en ce que pour 
chaque système isolé (étudié par la thermodynamique) il existe un 
état macroscopique déterminé, et un seul, qui est le plus souvent 
créé par les particules en mouvement continu. C’est l’état le plus 
probable auquel le système passe à la longue. Cela signifie que le 
postulat sur le passage spontané du système isolé à l’état d'équilibre 
et sur son séjour dans cet état pendant un temps illimité n’est pas 
une loi absolue de la nature, mais seulement l’expression du compor- 
tement le plus probable du système; le mouvement incessant des 
da du système conduit à des écarts spontanés (fluctuations) 

u système par rapport à son état d'équilibre. 

Le comportement probabiliste des systèmes macroscopiques cons- 
titués d’un très grand nombre de particules animées de mouvement 
mécanique est une particularité caractéristique de l'agitation ther- 
mique qui la distingue qualitativement du mouvement mécanique 
classique avec son univocité. Le nombre infini de particules dans les 
systèmes thermodynamiques rend secondaires les lois mécaniques du 
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mouvement des particules distinctes et fait apparaître des lois du 
mouvement pour l’ensemble des particules. Ainsi, en admettant le 
postulat de base (le premier postulat), la thermodynamique s'impose 
une limitation et exclut de l'examen les systèmes pour lesquels l’état 
d'équilibre est impossible (l’évolution de tels systèmes n’aboutit pas 
à un état d'équilibre), de même que tous les phénomènes liés à de 
grands écarts spontanés du système par rapport à l’état d'équilibre. 

Le principe général de la thermodynamique a pour raison d’être 
le fait que les écarts relatifs spontanés du système macroscopique par 
rapport à son état d'équilibre sont, toutes choses étant égales par 
ailleurs, d'autant plus faibles que le nombre de particules consti- 
tuant le système est plus élevé, comme le montrent l'expérience et 
la physique statistique. Comme les systèmes thermodynamiques sont 
constitués d’un très grand nombre de particules V (Y = 10%), les 
fluctuations peuvent être négligées dans la plupart des cas, ce qu’on 
fait en thermodynamique. 

Dans les cas où les fluctuations cessent d'être négligeables, les 
méthodes thermodynamiques deviennent inapplicables et on doit 
avoir recours à la physique statistique. On constate alors que les 
conclusions de la thermodynamique sont en désaccord avec celles 
de la physique statistique, ce qui s'explique par le caractère relatif 
et limité du premier postulat de la thermodynamique. Cette cir- 
constance montre que les études thermodynamique et statistique 
ne s excluent pas l'une l'autre, mais sont complémentaires l’une 
de l’autre. 

Le deuxième postulat de la thermodynamique est lié à d’autres 
propriélés de l'équilibre thermodynamique considéré comme une 
forme particulière de l'agitation thermique. L'expérience montre 
que si l’on met en contact thermique deux systèmes À et B en équi- 
libre. dont les paramètres externes a; peuvent être égaux ou diffé- 
rents, ils restent en état d'équilibre thermodynamique ou cet équi- 
libre est troublé et. au bout d’un certain temps, ils passent par suite 
d'échange de chaleur (d'échange d'énergie) à un autre état d'équi- 
libre. En outre. s'il y a trois systèmes À. B. C en équilibre et si les 
systèmes À et B sont séparément en équilibre avec le système C, alors 
les systèmes À et B sont également en équilibre thermodynamique entre 
eux (propriété de transitivilé de l'équilibre thermodynamique). 

On en conclut que l'état d'équilibre thermodynamique d’un 
système est déterminé non seulement par ses paramètres externes a;, 
mais également par une grandeur t qui caractérise son état interne. 
Dans le cas d’un contact thermique entre les différents systèmes en 
équilibre, l’échange d'énergie a pour résultat que les valeurs de t 
deviennent égales pour les systèmes et cela tant pour la durée du 
contact qu'après son élimination *). 


*) L'énergie de différents systèmes est en général différente. 
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La propriété de transitivité de l'équilibre thermodynamique 
permet de comparer les valeurs de la grandeur £ de divers systèmes 
sans les mettre en contact thermique direct, en utilisant un autre 
corps quelconque, le même pour tous les systèmes. Cette grandeur 
qui exprime l’état du mouvement interne d’un système en équilibre 
est appelée fempérature. Elle a une seule et mème valeur pour toutes 
les parties d’un système complexe en équilibre, quel que soit le 
nombre de particules constituant ces parties, et est déterminée par 
les paramètres externes et l'énergie qui se rapportent à chacune des- 
dites parties. Etant un paramètre intensif, la température sert en 
ce sens de mesure de l'intensité de l’agitation thermique. 

Cette proposition sur l'existence de la température en lant que 
fonction d'état particulière d’un système en équilibre constitue le 
deuxième postulat de la thermodynamique. On l'appelle parfois prin- 
cipe zéro de la thermodynamique parce que pareillement aux premier 
et second principes qui déterminent l’existence de certaines fonctions 
d'état, elle établit l’existence de la température pour un système à 
l’état d'équilibre. 

On voit que la température est un paramètre thermodynamique- 
ment équilibré, parce qu'elle n'existe que pour des systèmes à 
l’état d'équilibre thermodynamique tels que leurs parties n'’inter- 
agissent pas l’une avec l’autre (c’est-à-dire que l'énergie d'interaction 
des parties est très inférieure à leur énergie interne propre), si bien 
que l’énergie du système est égale à la somme des énergies de ses 
parties. Par conséquent, suivant le deuxième postulat de la thermo- 
dynamique l’énergie des systèmes thermodynamiques est une fonc- 
tion additive. C’est pour cette raison que de swrands systèmes soumis 
aux forces de gravitation ne sont pas des systèmes thermodynamiques 
parce qu'ils n’obéissent pas au principe d’additivité de l'énergie par 
suite de l’action à grande distance des forces de gravitation. 

On voit que si le premier postulat de la thermodynamique limite 
d’en bas son applicabilité : au système constitué d’un petit nombre 
de particules, le deuxième postulat la limite d’en haut : aux systèmes 
réels, puisque pour des systèmes de dimensions galactiques.ce postu- 
lat n’est pas valable. 

La proposition sur l’existence de la température peut s’énoncer 
aussi sous la forme suivante. Au $ 1 nous avons établi que l’état 
d'équilibre d’un système thermodynamique se caractérise par des 
paramètres externes et internes et que les paramètres internes dépen- 
dent de la position et du mouvement des molécules du système ainsi 
que des valeurs des paramètres externes. La proposition sur l’existence 
de la température établit juste que l’état d'équilibre thermodyna- 
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mique se détermine par l’ensemble des paramètres externes et par 
la température *). 

. _ Donc, les paramètres internes ne sont pas des paramètres indépen- 
dants d’un système en équilibre, bien qu'ils caractérisent son état. 

Ainsi, tous les paramètres internes d'un système en équilibre sont 
des fonctions dés paramètres externes et de la température (deuxième 
postulat de la thermodynamique). 

L'énergie du système étant son paramètre interne, elle sera, 
à l'équilibre, fonction des paramètres externes et de la température. 
En exprimant à partir de cette fonction la température par l’inter- 
médiaire de l'énergie et des paramètres externes, on peut donner 
au deuxième postulat de la thermodynamique l'énoncé suivant : 
à l'équilibre thermodynamique, tous les paramètres internes du système 
sont des fonctions des paramètres externes et de l'énergie **). 

Le deuxième postulat de la thermodynamique permet de déter- 
miner la variation de température du corps par la variation de n’im- 
porte lequel de ses paramètres internes, ce qui est à la base de la 
constitution des différents types de thermomètres. 

Pour établir laquelle des températures est plus haute et laquelle 
plus basse, on introduit une condition supplémentaire : on considère 
que lorsqu'on communique de l'énergie à un corps à paramètres 
externes constants, la température de ce corps s'élève. Une telle 
condition supplémentaire, servant à préciser la notion de tempéra- 
ture, signifie que pour l'énergie interne du système on peut choisir 
une fonction monotone croissante de la température; un tel choix 
cest réellement possible du fait de l’unicité, vérifiée expérimentale- 
ment, de la distribution de l’énergie par les parties du système et de 
la croissance simultanée de l’énergie des parties lorsque l'énergie 
totale du système augmente (v. problème 1.1). 


*) Puisque l’état d'un système thermodynamique se détermine par les 
paramètres extern's et la température. alors que la notion de température 
(en tant que mesure de l'intensité de l'agitation thermique) est étrangère à la 
mécanique, les systèmes mécaniques ne sont pas des systèmes thermodynamiques 
(on peut les considérer de façon formelle comme un cas particulier de systèmes 
thermodynamiques dont l'intensité de l'agitation thermique est nulle). 11 
est donc clair que certaines conclusions de la thermodynamique sont inapplica- 
bles aux systèmes mécaniques. Ce sont surtout des conclusions liées aux parti- 
cularités de l’agitation thermique dans les systèmes macroscopiques (irréversibi- 
lité, évolution unidirectionnelle des processus naturels). C'est pourquoi. pour 
éviter des malentendus lors de la définition des notions thermodynamiques, 
il faut des.le début ne pas considérer les systèmes mécaniques au méme titre 
que les systèmes thermodynamiques et appliquer les conclusions de la thermo- 
dynamique aux systèmes mécaniques chaque fois après un examen minutieux 
parce que le passage des systèmes mécaniques aux systèmes thermodynamiques 
(statistiques) est lié à un saut qualitatif d'une forme de mouvement à une autre. 

**) Les systèmes à l'état d'équilibre dont les paramètres internes sont des 
fonctions des paramètres externes et de l'énergie sont dits ergodiques. La thermo- 
dynamique étudie donc des systèmes ergodiques. 
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Pour la détermination pratique de la température, on est amené 
à se servir d'une échelle déterminée liée à une substance ou à une 
autre. Comme paramètre thermométrique on utilise généralement 
le volume de cette substance et on choisit l’échelle Celsius : la diffé- 
rence entre les volumes du corps en équilibre thermique avec l’eau 
en ébullition sous la pression atmosphérique normale et avec la 
glace fondante sous la même pression est divisée en 100 parties 
égales ; chaque division correspond à un degré, la température de la 
glace fondante étant prise pour 0 °C *). 

On appelle {empérature empirique d’un corps la mesure, établie 
par voie expérimentale, de l’écart de l’état thermodynamique de ce 
corps par rapport à l’état d'équilibre thermique avec la glace fon- 
dante soumise à la pression atmosphérique normale. 

Les indications de deux thermomètres utilisant des corps thermo- 
métriques différents sont en général toujours différentes à l’excep- 
tion des points de 0 et de 100 °C, de sorte qu’une détermination de 
la température, comme une mesure objective de l'intensité de l’agi- 
tation thermique, comporte un certain degré d’arbitraire. 

Cet arbitraire est éliminé en partie si l’on utilise comme subs- 
tance thermométrique des gaz suffisamment raréfiés (gaz parfaits). 
Leur coefficient de dilatation thermique ne dépend ni de la tempé- 
rature, ni de la nature du gaz. La graduation de l’échelle d'un ther- 
momètre à gaz est la mème que celle de l’échelle Celsius., mais pour 
la température zéro on prend —1/« degrés Celsius (échelle Kelvin). 

Désignons par 7 la température mesurée à l’aide d'un gaz parfait 
dans l'échelle Kelvin: il est évident que T = 1/a + £, où t est la 
température dans l’échelle Celsius (v. $ 14). Les indications de tous 
les autres thermomètres sont rattachées au thermomètre à gaz **). 

Comme il sera montré par la suite, le second principe de la ther- 
modynamique élimine totalement l'arbitraire dans la détermination 
de la température, en permettant d'établir une échelle des tempé- 
ratures absolues (échelle Kelvin) qui ne dépend ni de la substance 
choisie, ni d'un paramètre thermométrique quelconque. 


$ 3. Systèmes homogènes et hétérogènes. 
Phases et composants 


Les multiples systèmes thermodynamiques se divisent tous en 
deux groupes: les systèmes homogènes et les systèmes hétérogènes. 


*) A partir de 1954 l'échelle thermodynamique des températures (échelle 
Kelvin) est déterminée par un seul point fixe qui est le point triple de l’eau 
{celui-ci se reproduit avec plus de précision que le point de fusion de la glace), 
auquel on attribue la température de 273,16 K. La température de fusion de la 
Mr la pression atmosphérique normale est égale à 273.15 K dans cette 
échelle. 

**) Etant de construction relativement complexe, le thermomètre à gaz 
a'est utilisé que comme étalon. À a 
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On désigne par systèmes homogènes des systèmes à l'intérieur 
desquels les propriétés varient de manière continue lorsqu'on passe 
d'un endroit à un autre. Ün cas particulier des systèmes homogènes 
est représenté par les systèmes physiquement uniformes, présentant 
des propriétés physiques identiques dans des parties quelconques 
choisies arbitrairement et ayant un même volume. Comme exemples 
de tels systèmes on peut indiquer les mélanges de divers gaz et les 
solutions tant liquides que solides. De tels systèmes peuvent être 
le siège de réactions entre les constituants de mélange, de dissocia- 
tion de gaz et de substance dissoute, de polymérisation (formation 
de molécules complexes à partir de molécules simples, par exemple, 
d’une molécule (C.,H,0), à partir de trois molécules C,H,0 ou d’une 
molécule d’eau plus complexe (H,0), à partir de deux molécules 
H,0, etc.) et de solvatation (orientation des molécules du solvant 
autour d’un ion ou d’une autre particule du corps dissous). À l’équi- 
libre, les réactions dans de tels systèmes cessent de se produire macro- 
scopiquement. Les lois régissant l’état d'équilibre de tels systèmes 
sont établies à l’aide des lois de la thermodynamique. 

On appelle systèmes hétérogènes des systèmes composés de plu- 
sieurs Corps physiquement homogènes, les propriétés à l’intérieur de 
tels systèmes variant de façon discontinue. Ces systèmes représentent 
soit des états d’agrégation différents d’une même substance (glace- 
eau, eau-vapeur, etc.), soit des modifications cristallines différentes 
(étain gris-étain blanc et autres), soit des produits différents de disso- 
lution mutuelle (solution aqueuse de sel-sel solide-vapeur), soit enfin 
les produits de l'interaction chimique de substances différentes 
(alliage liquide et composé chimique solide de deux métaux). 

On appelle phase une portion homogène d’un système hétéro- 
gène séparée des autres portions par une surface sur laquelle les 
propriétés quelconques (et les paramètres qui leur correspondent) 
varient de façon discontinue. Si le système est composé d’un liquide 
et d’une vapeur, le liquide est une phase et la vapeur en est une 
autre. On prendra garde à ne pas confondre et identifier les états 
d’agrégation et les phases. Les états d’agrégation sont au nombre 
de quatre : solide, liquide, gazeux et plasma, alors que le nombre de 
phases est illimité ; un même corps chimiquement pur à l’état solide 
peut se trouver sous plusieurs phases (soufre rhombique et mono- 
clinique, étain gris et blanc et autres). Sous de faibles pressions, 
lorsque les gaz diffèrent peu des gaz parfaits, il ne peut exister qu’une 
seule phase gazeuse parce que dans de tel'es conditions tous les gaz 
sont aptes à se mélanger l’un avec l’autre dans n'importe quelle pro- 
portion en formant un système homogène *). À l’état liquide, plu- 
sieurs phases peuvent se trouver en équilibre entre elles, par exemple, 
l’eau et l'huile, le kérosène et l’eau, etc. 


*) A des pressions élevées, la solubilité mutuelle des gaz est limitée. 
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En plus de la notion de phase, celle de composant a aussi de l’im- 
portance dans l’étude de l’état d'équilibre des systèmes thermody- 
namiques (tant hétérogènes qu'homogènes). On appelle composant 
une portion du système dont le contenu ne dépend pas de celui des 
autres portions. Un mélange de gaz est un système monophasique 
mais à plusieurs composants : dans un mélange de gaz chimiquement 
non réagissant il y a autant de composants que ce système contient 
de gaz différents. L'eau et la glace sont elles aussi des systèmes mono- 
phasiques mais à un seul composant parce que l'hydrogène et l’oxy- 
gène entrent dans leur composition dans un rapport bien déterminé: 
la quantité de l’un d’eux dépend de celle de l’autre. Dans le cas 
général, si une phase contient V substances différentes (éléments 
chimiques) qui participent à x réactions chimiques, le nombre de 
composants (substances indépendantes) dans une telle phase est 
égal à NV — n. 

Un système à deux composants est dit binaire ou double (mélange 
de deux gaz, de deux corps liquides ou solides. et autres). un svstème 
a trois composants est dit ternaire ou triple, etc. 


$ 4. Transformations en équilibre et hors d'équilibre 


Jusqu'ici, nous avons considéré les propriétés des systèmes à 
l’état d'équilibre thermodynamique, quand aucun des paramètres 
du système ne varie avec le temps et aucun mouvement macrosco- 
pique ne s'effectue à l’intérieur du système. 

Si certains paramètres du système varient au cours du temps, on 
dit que le système subit une transformation. Par exemple, la varia- 
tion du volume donne lieu au processus d'élargissement (de détente) 
du système, la variation des caractéristiques du champ extérieur 
conduit au processus d’aimantation ou de polarisation du système, 
etc. Si le système est écarté de son état d'équilibre et est abandonné 
ensuite à lui-même, alors, en vertu du premier postulat de la thermo- 
dynamique, il revient à cet état au bout d'un certain temps. Ce 
processus de passage du système d’un état hors d'équilibre à l’état 
d'équilibre porte le nom de relaxation, et le temps mis par le système 
pour revenir à l’état d'équilibre s'appelle temps de relaxation *). 

Une transformation est dite équilibrée ou quasi statique si tous 
les paramètres du système varient physiquement d’une manière 
infiniment lente, de sorte que le système se trouve en permanence 
dans des états d’équilibre. 


*) Le temps de relaxation varie suivant le processus: de 10716 s nour le 
rétablissement de l'état d'équilibre dans un gaz à plusieurs années pour l’égali- 
sation de la concentration dans les alliages solides. En thermodynamique. on 
prend la valeur maximale du temps de relaxation au cours duquel l'équilibre 
s'établit pour tous les paramètres d'un système considéré. 
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L’indication que lors des transformations quasi statiques tous 
les paramètres (intensifs et extensifs) varient physiquement de façon 
infiniment lente rend inutile, pour les études thermodynamiques, 
l'introduction de la notion de transformations pseudo-équilibrées 
(dans lesquelles on fait varier artificiellement, d’une quantité finie, 
les valeurs de certains paramètres intensifs). En outre, comme il 
résulte de leur définition, les processus quasi statiques non seule- 
ment sont physiquement infiniment lents, mais évoluent toujours à 
partir d’un certain état d'équilibre. Ceci rend inutile de souligner 
en thermodynamique que tout processus équilibré est un processus 
quasi statique, alors que tout processus quasi statique (considéré 
comme infiniment lent) n’est pas un processus équilibré (comme 
exemple de processus infiniment lent mais non équilibré on indique 
généralement l'échange de chaleur entre des corps portés à des tem- 
pératures différentes, processus qui peut être ralenti autant que l’on 
veut en interposant entre les corps une résistance thermique). L’échan- 
ge de chaleur ralenti entre deux corps à températures différentes n’est 
pas un processus équilibré et donc n’est pas statique (bien qu'infini- 
ment lent), parce qu'à l'instant initial, lors de la mise en contact 
thermique des corps, l’équilibre a été troublé. 

On appelle variation physiquement infiniment lente ou équilibrée 
d'un paramètre a une telle variation avec le temps lorsque la vitesse 
da/dt est beaucoup plus petite que la vitesse moyenne de variation 
de ce paramètre lors de la relaxation; si par exemple le paramètre a 
a subi lors de la relaxation une variation Aa et le temps de relaxation 
est t, on a pour les processus équilibrés 


da Aa 
rDSERÉ 


Si la variation d’un paramètre a se produit pendant un temps 
inférieur ou égal au temps de relaxation t (ft < +), de telle sorte que 


da Aa 
di 7 T°! 


un tel processus est dit non équilibré ou non statique. Le processus de 
relaxation lui-même est donc non équilibré. 

Le concept de processus équilibré et tous les raisonnements qui 
lui sont liés ne sont possibles que sur la base du principe général de 
la thermodynamique postulant l'impossibilité d’autodestruction 
de l’état d'équilibre. En effet, le sens d'évolution d’un processus 
équilibré ne sera entièrement déterminé par le caractère des actions 
extérieures que dans le cas où des changements spontanés de l’état 
thermodynamique du système sont exclus. 

L'étude des processus équilibrés présente de l'importance du fait 
que plusieurs grandeurs importantes (travail, rendement des machi- 
nes et autres) prennent dans ces processus les valeurs limites maxi- 
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males possibles (v. $$ 17, 18). C’est pourquoi les conclusions obtenues 
dans la thermodynamique pour les processus équilibrés jouent en 
quelque sorte le rôle de théorèmes limites. 


$ 5. Energie interne d’un système. 
Travail et chaleur 


Tout système thermodynamique est constitué d’un très grand 
nombre de particules. L’énergie de ces particules en mouvement et 
en interaction continus s'appelle énergie du système. 

L'énergie totale du système est la somme de son énergie externe 
et de son énergie interne. La partie de l'énergie constituée par l’éner- 
gie de mouvement du système pris dans son ensemble et par l'énergie 
potentielle du système dans le champ de forces extérieures s'appelle 
énergie externe. Le reste de l'énergie totale du système constitue 
l'énergie interne. 

En thermodynamique, on n’examine ni le mouvement de l’en- 
semble du système, ni la variation de son énergie potentielle lors 
d’un tel mouvement, si bien que par énergie d'un système on entend 
son énergie interne *). En physique statistique, l'énergie interne 
d'un système est la somme de l'énergie des différentes formes du 
mouvement et de l’énergie d'interaction des particules constituant 
Je système: de l’énergie des mouvements de translation et de rota- 
tion des molécules et du mouvement vibratoire des atomes, de 
l'énergie d'interaction moléculaire, de l'énergie intra-atomique des 
niveaux électroniques remplis, de l’énergie intranucléaire et autres. 

L'énergie interne Ü est un paramètre interne et donc dépendant, 
à l’état d'équilibre, des paramètres externes a; et de la température 
1: U =U (>: .;.: 08; TD); 

Pour la quasi-totalité des corps existant dans la nature la varia- 
tion de l’énergie interne avec la température est telle que lorsque 
Ja température croît indéfiniment, l’énergie interne croît elle aussi 
indéfiniment. Cela s'explique par le fait que chaque molécule, ou 
tout autre élément quelconque d’un système thermodynamique 
« habituel », peut posséder une énergie aussi grande que l’on veut. 

Il y a quelques années, on a établi expérimentalement l'existence 
«de systèmes tels que leur énergie interne tend asymptotiquement 
vers une valeur limite finie lorsque la température s'élève, parce 
-que chacun des éléments d'un tel système a une limite de son énergie 
maximale possible. De tels systèmes « inhabituels » sont représentés 


*) L'énergie de position d’un système placé dans un champ de forces exte- 
rieures entre dans la composition de son énergie externe à condition que l'état 
‘thermoiynamique de ce système reste inchangé lors de son déplacement dans le 
champ de forces. Si l’état thermodynamique du système varie lors de son depla- 
æement dans le champ de forces. une certaine partie de l'énergie potentielle en- 
ttrera dans la composition de l'énergie interne du système. 
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par les ensembles de spins nucléaires de certains cristaux, c’est-à- 
dire des ensembles de moments magnétiques nucléaires fixés aux 
nœuds du réseau cristallin et interagissant les uns avec les autres, 
leur énergie d'interaction avec le réseau étant extrêmement petite 
par rapport à l'énergie d'interactions spin-spin *). 

L’interaction d’un système thermodynamique avec le milieu 
extérieur donne lieu à un échange d'énergie. Deux procédés diffé- 
rents de transfert d'énergie du système aux corps extérieurs sont 
alors possibles : avec variation des paramètres externes du système. 
et sans variation de ces paramètres. 

Le premier procédé de transmission de l'énergie, lié à la variation 
des paramètres externes, s'appelle travail, et le deuxième procédé, 
qui s'effectue sans variation des paramètres externes mais avec 
variation d’un autre paramètre thermodynamique (appelé entropie), 
est la chaleur, et le processus lui-même de transfert d'énergie s’appelle: 
échange de chaleür ou échange thermique **). 

L'énergie transmise par le système avec variation de ses para- 
mètres externes cst également appelée travail W (mais non quantité. 
de travail), alors que l'énergie transmise au système sans variation 
de ses paramètres externes est la quantité de chaleur Q. Comme il 
ressort de la définition de la chaleur et du travail, ces deux procédés 
différents de transfert d'énergie considérés en thermodynamique ne. 
sont pas équivalents. En effet, si le travail W effectué peut être 
utilisé directement pour augmenter n'importe quelle forme d'énergie: 
(électrique, magnétique, élastique, énergie potentielle d’un système. 
dans un champ, etc.), la quantité de chaleur Q ne peut être utilisée 
directement, c’est-à-dire sans être préalablement transformée en 
travail, sauf pour augmenter l'énergie interne du système. Il en 
résulte que pour transformer le travail en chaleur il suffit d’avoir 
seulement deux corps dont l’un transmet (avec variation de ses 
paramètres externes), par le contact thermique, de l’énergie à l’autre. 
corps (sans variation de ses paramètres externes), alors que la trans-. 
formation de la chaleur en travail nécessite trois corps au moins: 
le premier corps fournit de l'énergie sous forme de chaleur (source 
de chaleur), le deuxième corps reçoit de l’énergie sous forme calori- 
fique et cède de l’énergie sous forme de travail (on l’appelle agent ou 
fluide moteur) et le troisième corps reçoit de la part de l’agent moteur: 
de l’énergie sous forme de travail. 

Si le système n'échange ni énergie, ni matière avec l'extérieur, 
il s'appelle, comme il a déjà été dit, système isolé; le système est 
ouvert, s’il échange avec l’extérieur aussi bien de l’énergie que de la. 
matière. Le système est fermé, s’il peut échanger avec l'extérieur de: 


*) Pour certaines propriétés paradoxales de tels systèmes, voir & 32. 
**) Le deuxième procédé de transfert d'énergie n'est impossible qu’à 0 K 
(Ve $ 21). ù L 
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l'énergie et non de la matière: Le système est adiabatiquement isolé 
ou adiabatique, s'il n’échange aucune chaleur avec l'extérieur. 

Le travail W et la quantité de chaleur Q ont les dimensions d’une 
énergie, mais le travail et la chaleur ne sont pas des formes d'énergie: 
ils représentent deux procédés différents de transfert d'énergie con- 
sidérés en thermodynamique et donc caractérisent le processus 
d'échange d'énergie entre les systèmes. Le travail W et la quantité 
de chaleur Q ne sont différents de zéro que dans la transformation 
que subit le système ; quant à l’état du système, il n’est pas caracté- 
risé par une valeur quelconque de W ou de @, si bien que parler d’une 
réserve de chaleur ou de travail dans un corps n’a pas de sens. 

Dans les ouvrages russes il est convenu de considérer le travail W 
<omme positif, quand il est exercé par le système sur les corps exté- 
rieurs, et la quantité de chaleur Q est considérée comme positive, 
si l'énergie est cédée au système sans variation de ses paramètres 
externes *). 

Quand le paramètre a subit, à l'équilibre, une variation infini- 
ment petite, le travail effectué par le système est égal à 


ÔW — À da, 


où À est une force généralisée conjuguée du paramètre a qui est, 
à l'équilibre, fonction des paramètres externes a; et de la tempéra- 
ture TZ. 

Si le paramètre a subit une variation infiniment petite à l’état 
hors d’équilibre, le travail ÔôW: . effectué par le système s'exprime 
également par 


ÔWh.e — Ah.e dah.e- 


mais dans ce cas la force généralisée A,., est en vertu des postulats 
de la thermodynamique une fonction des paramètres externes a;, 
des paramètres internes b; et de leurs dérivées par rapport au temps. 

Si r paramètres externes subissent des variations, le travail 
accompli par le système a pour expression 


sW—Y A; da; (1.1) 


Comme il résulte de la définition du travail et comme le montre 
(1.1). l'expression du travail élémentaire ne fait pas intervenir la 
différentielle de la température (c’est-à-dire que le coefficient dT 
est nul). Ainsi, l’expression différentielle (1.1) n’est pas une diffé- 


*) Les grandeurs Q et W intervenant dans les équations de la thermodyna- 
mique signifient, comme il résulte de ce qui précède, non pas un procédé de 
transfert, mais l'énergie reçue par le système par le procédé correspondant : 
souvent, on les appelle pourtant tout simplement chaleur et travail et on parle 
de la transformation de la chaleur en travail et inversement. 
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rentielle totale d’une fonction quelconque des paramètres d'état 
du système (v. problème 1.2). C’est la raison pour laquelle le travail 
élémentaire est noté ÔW et non dW. 

Indiquons des exemples d’expressions du travail élémentaire 
effectué dans certains cas par le système. 

Pendant une détente quasi statique du système soumis à l’action 
d’une pression uniforme, s’exerçant dans toutes les directions, le 
travail élémentaire! s'exprime par 


ÔW = pdV (4=—p, a=V), 


où p est la pression du gaz ou du liquide, dŸ, l'accroissement de 
volume du système. Le travail effectué par un gaz pendant sa détente 
dans le vide est nul parce que dans ce cas le gaz ne surmonte aucune 
résistance. 

Le travail effectué par les forces de tension superficielle lorsque 
l'aire de la surface varie de dE est égal à 


6W=—odS (a==, A4— —0), 


où o est la tension superficielle. 

La polarisation d'un diélectrique dans un champ électrique est. 
liée à un travail déterminé. Ce travail varie selon le caractère du 
problème (ce qui détermine le choix de différentes variables indé- 
pendantes caractérisant l’état du diélectrique dans le champ élec- 
trique), de sorte que pour le calculer on est amené à se servir d’expres- 
sions différentes (v. $ 20). 

Le travail élémentaire effectué par l’unité de volume du di- 
électrique, lorsque l'intensité E du champ électrique varie par suite 
du déplacement des charges créatrices du champ, s'exprime par 


; 1 1 , 
ôW=— —-=(E, dD)= —-(E.dD,+E, dD,+E, dD,) 


(dans ce problème, la variable indépendante est Po Ne 
si bien que a, — D,, a, — D, a; = D,, À, — —E./(4n), À, — 
= —E,/(4n), 1. — —E,/(4n). 

Pour un diélectrique isotrope, quand Df ÎE, ce travail est égal à 


6W — — LE dD (a=D, 4= + E). 


Le travail de polarisation propre (ou le travail de polarisation 
au sens propre) ÔW, est égal au travail ÔW diminué du travail 
—d [E°/(8n)] d’ excitation du champ dans le vide: 


6W,=6W+A(\=-EdP (a=P, A=—E). 
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Le travail élémentaire produit par suite de la variation de l'in- 
tensité H dans un magnétique d’induction B est égal à 


1 1 
ÔW — — 7; (H, dB) — — 7 (He dB,+ 4H, dB, + H,dB,) 
(a=B,, a; = B,, a; = B,, 
1 1 1 
A= —7 AH, À: — — 7 Hs, As= —7H.). 
Pour un magnétique isotrope ce travail a pour valeur 


ôW — - H dB (a=B. A= - A). 


4x 

Le travail d’aimantation proprement dite est 
ÔW,= —H dJ, 
où a = J est l’aimantation et À — —}H. 


Le travail élémentaire effectué lors de la déformation uniforme 
de l’unité de volume d’un corps solide a pour expression 


3 
ÔW— — ps Où] dej, 
1, 7 


où 6;; sont les composantes normales et de cisaillement de la con- 
trainte, e;;, les composantes de la déformation (de traction et de 
cisaillement). 

Le travail effectué par le système lors de son passage hors d'équi- 
libre de l'état Z à l'état 2 est toujours inférieur au travail qu'il 
produit lors du passage de l’état 7 à l’état 2 par voie équilibrée: 


Wh.e < W. 


Cela est particulièrement bien visible sur l’exemple de détente 
et de compression d'un gaz. Pendant la détente hors d'équilibre du 
gaz la pression extérieure p' est inférieure à la pression d’équilibre 
initiale p du gaz, de sorte que p dV << p dV. Pendant la compression 
hors d’équilibre la pression p” extérieure est au contraire supérieure 
à la pression d'équilibre et, puisque dans ce cas le travail est négatif, 
on a également p” dV << p dV. 

Dans le cas général, ce théorème sur le travail maximal effectué 
dans les processus en équilibre ne peut être démontré pour tout 
processus hors d’équilibre qu’en partant du second principe de la 
thermodynamique. 

Bien qu'il existe une différence qualitative profonde entre la 
notion de travail et celle de quantité de chaleur, ces notions pré- 
sentent une parenté: elles expriment toutes les deux l'énergie trans- 
mise au système avec ou sans variation des paramètres externes. 
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Cette parenté explique le nom de travail thermique qu'on donne sou- 
vent à la chaleur. La quantité élémentaire de chaleur ôQ reçue par 
le système dans un processus en équilibre peut s’écrire, de même que 
le travail élémentaire, sous forme d’un produit de la force généralisée 
T (la température) par la variation de la coordonnée généralisée S 
{l’entropie): 


6Q = T dS. 


Toutefois une justification rigoureuse de cette expression avec 
démonstration de l'univocité de l'entropie ne peut être donnée 
qu'à partir du second principe de la thermodynamique. 


$ 6. Equations d'état et d'énergie 


Le deuxième postulat de la thermodynamique, définissant les 
paramètres internes du système à l’état d'équilibre comme fonctions 
des paramètres externes et de la température, conduit à l'existence 
des équations d'état et d'énergie, c’est-à-dire des équations qui lient 
la température 7. les paramètres externes a; et un paramètre interne 
d'équilibre quelconque b, : 


by = fa: T} 


Si le paramètre interne considéré b, est l'énergie interne U 
{b, — Ü), l'équation 


UC: +: 435 7) 


s'appelle équation d'énergie ou équation d'état calorifique. Le qualifi- 
catif de « calorifique » utilisé pour désigner cette équation s'explique 
par le fait que. comme nous le verrons plus loin, cette équation per- 
met de calculer les capacités calorifiques et d’autres grandeurs pareil- 
les qui étaient auparavant généralement exprimées en calories 
{actuellement on les exprime en joules). 

Si le paramètre interne b, est constitué par une force généralisée 
A; (b, — À;) conjuguée du paramètre externe a;, les équations 


A: = Ares ss ar TT) GA; 2 :::n) 


sont appelées équations d'état thermiques, parce qu’elles permettent 
de calculer la température ou équations d'état tout court. 

Le nombre total d'équations d'état et d'énergie d’un système est 
égal au nombre de ses degrés de liberté. c’est-à-dire au nombre de 
paramètres indépendants caractérisant l’état de ce système. Comme 
le montre le second principe de la thermodynamique, l’équation 
d'énergie et chacune des équations d'état prise séparément ne sont 
pas indépendantes. Elles sont liées par une équation différentielle 
aux dérivées partielles (v. $ 15). 
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Si les équations d'état et d'énergie sont connues, les principes 
de la thermodynamique permettent de déterminer toutes les proprié- 
tés thermodynamiques du système. Les équations d’état et d'énergie 
elles-mêmes ne peuvent pas être déduites des principes de la thermo- 
dynamique ; elles sont établies soit par voie expérimentale, soit par 
les méthodes de la physique statistique. Cela prouve une fois de plus 
que la thermodynamique et la physique statistique se prêtent un 
concours mutuel et qu’il est impossible de les séparer entièrement 
l’une de l’autre. 

Pour étudier les propriétés des systèmes à l’état d'équilibre, la 
thermodynamique commence par celles des systèmes simples. On 
désigne par systèmes simples des systèmes à nombre constant de 
particules, dont l’état se détermine par un seul paramètre externe a 
et par la température 7. En d’autres termes, les systèmes simples sont 
des systèmes monophasiques déterminés par deux paramètres. 

Les équations d’état et d'énergie d’un système simple ont pour 
expressions respectives 


A = A (a, T)}, U=U (a, T). 


Si À = pest la pression et a — V est donc le volume du système, 
les équations d'état et d'énergie du système deviennent 


P=—P(V, T}, U=U(V, T). 4.2) 


Pour un système simple tel qu'un gaz parfait, l’équation d’état 
est celle de Clapeyron-Mendéléev *) 


pV = vRT. (1.3) 


où v — m/M est le nombre de moles de gaz de masse m et M, la masse 
molaire. 
En utilisant la loi de Joule sur l'indépendance de l'énergie in- 
terne d’un gaz de son volume à température constante 
oU 
(5), =0: (1.4) 


on obtient l'équation d’énergie du gaz parfait 
U= | C, àr, 


où C est la capacité calorifique à volume constant du gaz. 
L'expérience montre que pour un gaz monoatomique parfait la 
capacité calorifique C.- est indépendante de la température, si bien 


*) En réunissant la loi de Boyle-Mariotte et celle de Gay-Lussac, Clapeyron 
a obtenu en 1834 une équation d'état du gaz parfait pV = cT, où la constante c 
pour une masse donnée du gaz dépend de sa nature. En partant des mêmes lois 
et de la loi d’'Avogadro, Mendéléev a établi en 1874 une équation d'état pV = 
= (m/M) RT, où la constante R est la même pour tous les gaz. 
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que 
U = CyT + U,,. 

Les équations (1.3) et (1.4) du gaz parfait sont faciles à obtenir 
à partir des conceptions moléculaires et cinétiques, même sans avoir 
recours à des méthodes statistiques générales. C’est ainsi que la loi 
(1.4) est une conséquence directe du fait que, pour un système consti- 
tué de particules qui n'interagissent pas les unes avec les autres 
(gaz parfait), l’énergie interne est égale (en moyenne) à la somme des 
énergies cinétiques de ces particules et est indépendante du volume 
occupé par le gaz à température constante. 

Pour les gaz réels, on a établi empiriquement plus de 150 équa- 
tions d'état. L’équation la plus simple exprimant le mieux le com- 
portement qualitatif des gaz réels, même lors de leur passage à l’état 
liquide, est l’équation de Van der Waals 


(p + a/V®) (V — b) = RT. 


Cette équation diffère de celle de Clapeyron-Mendéléev par deux 
corrections qui portent sur le volume b des molécules elles-mêmes et 
sur la pression interne a/V* déterminée par l’attraction mutuelle des 
molécules de gaz (a et b sont des constantes indépendantes de T 
et V, mais différentes pour divers gaz: pour les gaz à grand a, à T 
et V constants, la pression est plus faible, et pour les gaz à grand b, 
elle est plus élevée). 

La nécessité d'introduire des corrections de volume dans l’équa- 
tion (1.3) pour les gaz réels a été justifiée pour la première fois par 
M. V. Lomonossov qui partait des conceptions moléculaires et ciné- 
tiques sur la nature de la chaleur (de l’agitation thermique). 

Les équations d’état plus exactes pour les gaz réels sont les 
première et seconde équations de Dieterici (v. problèmes 1.10; 1.11) 


p(V—b)= RTe-s/{RTV), 
(+) (V-0)=RT; 

l'équation de Berthelot 
(P+-37r) (V—b)= RAT 


(1.5) 


et certaines autres. 

L'équation d’état et l’équation d'énergie des gaz réels peuvent 
être établies théoriquement en appliquant les méthodes de la phy- 
sique statistique. 

L'équation d'état pour les gaz réels peut s’écrire sous la forme 
d’une série suivant des puissances de la densité N/V pour le produit 
pV (forme virielle de l'équation d'état) : 


PV=RT (++ tte). (1.6) 
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où B, C, D,... sont des fonctions de la température appelées coef- 
ficients viriels (respectivement deuxième, troisième, etc.). Le premier 
terme de la série virielle correspond au gaz parfait dont les molécules 
n’interagissent pas entre elles, le deuxième terme tient compte de 
l'interaction double (c’est-à-dire entre deux molécules), le troisième 
terme traduit l'interaction triple (c’est-à-dire entre trois molécules), 
etc. L'équation (1.6) a été obtenue d’abord en physique statistique 
à l’aide du théorème sur le viriel *); actuellement cette équation 
peut être établie directement à l’aide d'une des méthodes principales 
de la physique statistique (méthode de Gibbs, ou celle de Bogolioubov 
qui constitue un développement ultérieur de la méthode de Gibbs). 

Comme le montre le sens moléculaire des coefficients viriels, la 
forme virielle (1.6) n’est possible que pour des systèmes dont les 
forces d'interaction entre les particules admettent le concept lui- 
même d'interaction double, triple, quadruple, etc. (c’est-à-dire 
entre deux, trois, quatre, etc., particules indépendamment des 
autres particules). Cela est vrai dans le cas où le rapport du rayon 
d’action des forces d’interaction à la distance moyenne entre les 
particules (ce rapport est proportionnel à la densité N/V) est un 
paramètre dont la valeur est petite (par rapport à l’unité), ce qui 
rend possible le développement en série des paramètres internes du 
système suivant les puissances de ce paramètre. Dans les systèmes 
dont les forces d'interaction entre les particules sont à grande distance 
(par exemple, dans le plasma), où chacune des particules interagit 
simultanément avec l’ensemble des autres particules, la forme vi- 
rielle de l'équation d'état est impossible (v. $ 47). 

En tenant compte de la courte portée des forces d'interaction 
entre les molécules d’un gaz réel, Mayer et Bogolioubov ont obtenu, 
par des méthodes différentes, l’équation d’état suivante pour les 
gaz réels: 


pV=RT (+3), 


n=1 


où les coefficients viriels B, s'expriment par le potentiel d’interac- 
tion entre les particules du gaz et par la température. Par exemple, 
si le potentiel intermoléculaire ® n’est fonction que de la distance r 
entre les molécules, le deuxième coefficient viriel pour un gaz con- 
tenant N particules s'exprime par 


B(T)= — 2aN | (e-S AT —4)r2 dr. (1.7) 


0 


*) Le théorème sur le viriel établit la relation entre l'énergie cinétique 
moyenne des particules du système occupant un volume fini V et une certaine 
fonction «les forces (appelée viriel de forces) agissant sur ces particules. 


3* 
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En mesurant la fonction B (T), on peut déterminer expérimentale- 
ment les paramètres de la fonction potentielle d'interaction. 

Le seul fait de l'existence de l'équation d'état permet de déduire 
des conséquences importantes. En effet, en considérant des trans- 
formations d’un système simple pour lesquelles une des variables 
est fixée, on obtient trois coefficients thermiques [de dilatation (de 
détente), de compressibilité, d'augmentation de pression (d'élasticité)] : 


__ 1 av ___ 1 for _ ” 
ES =): DE (5 hr =» (37 v ? 
où V, et p, sont le volume et la pression du système à 0 °C. 
L'existence de l’équation d'état conduit à ce que ces coefficients 


ne sont pas indépendants l’un de l’autre, mais liés par la relation 
(v. problème 1.8) 


œ= poBy, 


qui a de l'importance dans la détermination de y des corps solides 
et liquides parce qu'il est pratiquement impossible de chauffer ces 
corps sans variation de leur volume. 

De façon analogue aux trois coefficients thermiques, on introduit 
trois coefficients thermodynamiques (de dilatation (de détente), de com- 
pressibilité et d'augmentation de pression] : 


Ge = (T7). Br — + (TS), m= (3), 


PROBLEMES 


1.1. Montrer que l'unicité de la distribution de l'énergie d’un système à 
l'état d'équilibre entre ses parties et la croissance simultanée de l'énergie de 
ces parties, lorsque l'énergie totale du système augmente, ces propriétés d’un 
système en équilibre étant établies expérimentalement, permettent de choisir 
pour l'énergie interne une fonction monotone croissante de la température. 

1.2. Montrer que l'expression différentielle du travail élémentaire ÔW — 


= > A; da; n'est pas une différentielle totale d’une fonction quelconque des 


L 
paramètres d'état d’un système. 

1.3. Calculer le travail de vaporisation d’une mole d’eau lorsqu'elle se 
transforme en vapeur à 100 °C sous la pression atmosphérique normale. Calculer 
la quantité de chaleur transmise dans ce cas à l’eau. 

1.4. Calculer le travail effectué pendant un cycle de renversement d’aiman- 
tation d’une unité de volume du noyau d'un solenoïde long en sachant que la 
nee du cycle d’hystérésis dans le diagramme en coordonnées H, J est égale 

S 


‘1.5. Montrer que le travail élémentaire de polarisation d’une unité de 


volume d'un diélectrique isotrope est ÔW = — _ E dD et que le travail élé- 


mentaire de polarisation proprement dite ÔW, = —E dP. 

1.6. Soit une corde le long de laquelle se proposent de gauche à droite des 
ondes transversales de fréquence v et d'amplitude a. La tension de la corde 
est 7. Calculer le travail effectué nendant une période par une partie de la 
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corde située à gauche d’un certain point de la corde sur la partie de la corde 
située à droite de ce point. 

1.7. Montrer que tout système simple soumis à l’action d’une force 
généralisée À (conjuguée d’un paramètre externe] a) vérifie l'identité 


(a) (S) (%), —. 


1.8. Etablir la relation entre les coefficients thermiques «, B et +. 

1.9. A une certaine température 7? = 7, et une pression p = p,, la diffé. 
rence entre le volume spécifique V, du liquide et le volume spécifique V4 du gaz 
disparaît (V, = Vg = Ve). Un tel état de la substance est dit critique et les 
paramètres Te, Pers Ve Caractérisant un tel état sont eux aussi dits critiques. 
Exprimer les paramètres critiques V4, pe, T< du gaz de Van der Waals par l'in- 
termédiaire des constantes a et b de ce gaz et calculer le coefficient critique 
s = RTel/ (po). | : . 

1.10. Trouver les expressions des paramètres critiques V,, pe, Te à partir 
de l'équation de Dieterici p (V — b) = RTe-®%(RTV), Calculer le coefficient 
critique s — RT./(P.Ve) pour cette équation et comparer sa valeur à la valeur 
expérimentale et à celle obtenue à partir de l'équation de Van der Waals. Mon- 
trer que pour de pans volumes l'équation de Dieterici se ramène à l’équation 
de Van der Waals. 

1.11. Calculer le coefficient critique s pour la seconde équation de Dieterici 


(p + 7) (V — b) = RT et comparer sa valeur à la valeur expérimentale 


et à celle obtenue à partir de l'équation de Van der Waals. 

1.12. Si l’on utilise les paramètres critiques comme unités de pression, de 
volume et de température, on obtient des variables réduites 4 = p/pe. ® = 
= V/V,, t = T/T,. L'équation d'état exprimée en termes de ces variables est 
Appaiss équation d ‘état réduite. Obtenir l'équation réduite de Van der Waals 
et la première équation de Dieterici réduite. Est-il toujours possible d'obtenir 
une équation d'état réduite à partir d'une équation d'état donnée? Montrer 
que dans tous les cas où le volume d'un gaz est grand par rapport au volume 
critique, l'équation de Van der Waals se transforme en équation de Clapeyron- 
Mendéléev. 

1.13. Aux basses températures l’isotherme d'un gaz réel dans le diagramme 
p. pV présente un minimum appelé point de Boyle. Lorsque la température 
s'élève, le point de Boyle se déplace d'abord vers le domaine des pressions plus 
élevées et ensuite vers le domaine des pressions plus faibles. A une certaine 
température, appelée température de Boyle, le minimum sur l'isotherme se 
confond avec l'axe d'ordonnées (p = 0). Montrer qu’à la température de Boyle 
le deuxième coefficient viriel d’un gaz réel est nul. 

1.14. En utilisant l’équation du gaz de Van der Waals, trouver les valeurs 
des deuxième et troisième coefficients viriels et la température de Boyle pour 
ce gaz. 

1.15. Connaissant l'expression du deuxième coefficient viriel (1.7), cal. 
culer sa valeur lors de l'interaction des molécules considérées comme des sphères 
solides de diamètre 0: 


© pour r«<C. 


A nu 0 pour r>0 


et pour un potentiel d'interaction sous forme d’un puits rectangulaire 


oo pour r>0, 
Of(r)}=< —e pour o6<r<Ro(R>1Â), 
0 pour r> Ro. 


CHAPITRE 2 


LOIS ET ÉQUATIONS FONDAMENTALES 
DE LA THERMODYNAMIQUE. 
PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE 


La thermodynamique est une science déductive. Ses principaux succès peu- 
vent être caractérisés par le fait qu’en s'appuyant sur les lois empiriques géné- 
rales — principes de la thermodynamique — elle permet d’obtenir de nombreuses 
relations entre les grandeurs déterminant l’état des corps. 

Les principes de la thermodynamique exprimés sous forme analytique, consti- 
tuent les équations fondamentales de la thermodynamique. 

Discutons le contenu de ces lois principales et des équations fondamentales 
de la thermodynamique qui les traduisent. 


$ 7. Equation du premier principe 
de la thermodynamique 


Le premier principe de la thermodynamique constitue une expres- 
sion mathématique de la loi de conservation et de conversion de 
l'énergie relativement aux systèmes thermodynamiques. Il a été 
établi comme le résultat des recherches expérimentales et théoriques 
dans le domaine de la physique et de la chimie, dont l’étape finale 
a conduit à la découverte de l’équivalence de la chaleur et du travail, 
c’est-à-dire de ce que la transformation de chaleur en travail et du 
travail en chaleur s’effectue toujours dans un même rapport quanti- 
tatif rigoureusement déterminé. 


C'est déjà au XVIII siècle qu’on a découvert l'impossibilité du moteur 
perpétuel (en entendant par un tel moteur un dispositif capable de fournir pério- 
diquement du travail mécanique sans rien emprunter au milieu extérieur). 

En 1748 Lomonossov a exprimé dans sa lettre à Euler une idée sur la loi 
de conservation de la substance et, en la généralisant au mouvement de la 
matière, il écrivit: « un corps qui, en heurtant un autre corps, l’incite à se 
mouvoir perd autant de son mouvement qu'il en communique à l'autre ». En 
1755 l’Académie des sciences française a déclaré « une fois pour toutes » qu'elle 
renonçait à examiner tout projet d’un moteur perpétuel. En 1840 le chimiste 
russe G. I. Hess a formulé la loi selon laquelle l’effet thermique des réactions 
chimiques est indépendant des réactions intermédiaires. Dans les années 1842 
à 1850 de nombreux chercheurs (Mayer, Joule et autres) ont été conduits à la 
découverte du principe de l’équivalence de la chaleur et du travail et ont déter- 
miné l’équivalent mécanique de la chaleur. 

La découverte du principe de l’équivalence a achevé la dernière étape dans 
la formation de l'aspect quantitatif de la loi de conservation et de conversion 
de l'énergie si bien que la date de cette découverte est généralement considérée 
comme celle de la découverte du premier principe de la thermodynamique. 
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Le premier principe de la thermodynamique établit: l'énergie 
interne d'un système est une fonction univoque de l'état de ce système 
et ne peut varier que sous une action extérieure. 

En thermodynamique, on considère deux types d’actions exté- 
rieures : les actions liées à la variation des paramètres externes du 
système (le système effectue un travail W) et les actions non liées à 
la variation des paramètres externes et dues à la variation des para- 
mètres internes ou de la température (une certaine quantité de cha- 
leur Q est communiquée au système). 

Cela signifie qu’en vertu du premier principe la variation U, — U, 
de l'énergie interne du système, lorsqu'il passe sous l’effet des actions 


1 b 
Fig. 2 Fig. 3 


extérieures d’un premier état à un deuxième état, est égale à la 
somme algébrique de Q et W, ce qui s'écrit pour une transformation 
finie sous la forme de l'équation U, — U, = Q — Wou 


Q=U UV +W. (2.1) 


Pour une transformation élémentaire l’équation du premier prin- 
cipe est la suivante: 


5Q = dU + 5W. (2.2) 


Suivant le premier principe, la variation dÜ de l'énergie interne 
du système, lorsqu'il passe par une transformation élémentaire 
d’un état à un autre état infiniment voisin, est une différentielle 
totale et donc la variation finie U, — U, de cette énergie sera la 
même, quel que soit le chemin suivi par le système pour passer de 
l’état Z à l’état 2 (fig. 2), chemin que nous avons désigné par a ou b, 
mais dans ce cas Q et W seront différents. Cela signifie qu'à la diffé- 
rence de Ü Île travail W et la quantité de chaleur Q ne sont pas des 
fonctions d'état du système, mais caractérisent la transformation 
subie par le système, c’est-à-dire sont des fonctions de la ligne ou 
des fonctionnelles. Le fait que l’expression du travail élémentaire 


40 LOIS ET ÉQUATIONS FONDAMENTALES. PREMIER PRINCIPE [Ch. 2 


ÔW n’est pas une différentielle totale est établi dans le cas général 
sur la base du second principe de la thermodynamique (v. problème 
1.2), alors que le fait que l’expression différentielle de ôQ, n’est pas 
une différentielle totale découle directement de l'équation du premier 
principe (2.2). 

La dépendance de Q et W envers le chemin suivi est visible sur 
l'exemple bien simple de détente d’un gaz. Le travail effectué par 
le système lorsqu'il passe de l’état Z à l’état 2 suivant le chemin a 
(fig. 3) est représenté par la surface limitée par le contour A/7a2BA: 


2 
W,= | p({V,T) dv, 
1(a) 


et le travail effectué sur le chemin b par la surface limitée par le 
contour A7b2BA : 


2 
Ws= | p(V, T)dv. 
1() 


Puisque la pression dépend non seulement du volume, mais égale- 
ment de la température, le travail fourni lors des variations diffé- 
rentes de la température sur le chemin a ou b lors du passage d’un 
même état initial (p,, V,) à un même état final (p.,, V.) sera diffé- 
rent. Il en résulte que dans la transformation fermée (cycle) Za2b1 
le travail effectué par le système est non nul. Ceci est la base de 
fonctionnement de tous les moteurs thermiques. 

Comme il découle du premier principe de la thermodynamique, 
le travail peut être accompli soit au prix d’une variation de l'énergie 
interne, soit aux dépens d’une certaine quantité de chaleur fournie 
au système. Si le système subit une transformation fermée. les états 
initial et final sont les mêmes, U, — U, = 0 et W = Q, c’est-à-dire 
que dans une transformation fermée le travail ne peut être effectué 
qu'aux frais de la chaleur reçue par le système de la part des corps 
extérieurs. 

C’est pour cette raison que le premier principe est souvent énoncé 
par l'impossibilité du moteur perpétuel de première espèce, c’est-à-dire 
d’un dispositif capable de fournir périodiquement du travail sans 
emprunter de l’énergie au milieu extérieur. 

La proposition établissant l’impossibilité du moteur perpétuel 
de première espèce peut être inversée : le travail ne peut être ni créé 
de rien (sans dépense d'énergie) ni transformé en rien (sans dégage- 
ment d'énergie). 

L'équation du premier principe sous la forme de (2.1) ou (2.2) 
est valable aussi bien pour les processus en équilibre que pour ceux 
hors d'équilibre. 
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Compte tenu de l'expression (1.1) du travail élémentaire ÔW 
effectué lors des processus en équilibre, l’équation (2.2) du premier 
principe pour une transformation élémentaire prend la forme sui- 
vante : 


6Q = dU + ÿ; 4, da; (2.3) 


ou encore, puisque l’état du système se détermine par les paramètres 
externes a; et la température 7, 


so=() aT+ D[(%),,+A4é (4 


».. 0a; 

L’équation (2.4) montre que l'expression différentielle de ôQ 
est une forme linéaire en différentielles totales des variables indé- 
pendantes 7, a, ..., a,, c'est-à-dire une forme pfaffienne. Suivant 
les équations (2.2) et (2.3) du premier principe de la thermodyna- 
mique, la quantité de chaleur élémentaire 6Q est égale à la somme 
de la différentielle totale dU et de la différentielle partielle ÔW 
et donc la forme pfaffienne de 6Q n'est pas une différentielle totale 
d’une fonction quelconque des paramètres d’état du système. Cette 
forme différentielle contient-elle un facteur intégrant et qu'est-ce 
que cela signifie physiquement sont les questions résolues sur la 
base du second principe de la thermodynamique. Comme il résulte 
de (2.1) à (2.3), l'équation du premier principe ne permet de déter- 
miner l’énergie interne U (a, ..., a, ; T) de l’état (a, a, ... 

. + An; T) qu'à une constante additive U (af, ..., a; T°) près, 
cette constante dépendant du choix de l’état initial (a;,...,an; T°). 
Pour la thermodynamique cela est tout à fait suffisant parce que les 
relations qu’elle établit ne font intervenir que les variations d’éner- 
gie. 

Passons maintenant à l’étude de certaines conséquences et appli- 
cations du premier principe de la thermodynamique. 


$ 8. Capacités calorifiques et chaleurs 
de variation isotherme des paramètres externes 


Les propriétés des systèmes (et les grandeurs qui caractérisent 
ces propriétés) étudiées en thermodynamique peuvent être divisées 
en deux classes: les propriétés thermiques et les propriétés calori- 
fiques. Les propriétés (grandeurs) qui se déterminent uniquement 
par l’équation d’état du système sont dites fhermiques, alors que 
les propriétés qui se déterminent soit seulement par l'équation 
d'énergie, soit par les équations d'état et d'énergie conjointement 
sont dites calorifiques. Les propriétés (les grandeurs) calorifiques sont 
représentées avant tout par les capacités calorifiques et les chaleurs 
de variation isotherme des paramètres externes. 
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On appelle capacité calorifique d’un système la quantité de chaleur 
nécessaire pour faire varier la température de ce système de 1 K, 
c'est-à-dire que 


__ &Q 
C=r. 


Puisque la quantité de chaleur ôQ nécessaire pour faire varier de 
dT la température du système dépend du caractère de la transfor- 
mation subie par le système, la capacité calorifique C du système 
dépend elle aussi des conditions dans lesquelles on détermine 6Q/d7. 
Ceci signifie que la capacité calorifique est une fonction non pas de 
l'état du système mais de la transformation subie par le système : 
suivant le processus de chauffage un même système peut avoir des 
capacités calorifiques différentes. La valeur de C varie numérique- 
ment dans les limites de —oo à +. Les plus importantes au point 
de vue pratique sont la capacité calorifique à pression constante C, 
et la capacité calorifique à volume constant C+.. 

À la définition de la capacité calorifique est étroitement liée la 
notion de thermostat largement utilisée en thermodynamique. On 
appelle thermostat un corps dont la capacité calorifique est si grande 
(C — oo) que sa température reste constante lors de l'échange de 
chaleur avec un système quelconque. 

Quand on parle d’un système placé dans une enceinte thermosta- 
tée, on a en vue un système dont la température est maintenue cons- 
tante lors de toutes les transformations (détente, aimantation, etc.) 
qu'il subit. 

Le premier principe de la thermodynamique permet de trouver 
les valeurs des différentes capacités calorifiques et d'établir les 
relations qui les lient si les équations d'état et d'énergie du système 
sont connues. En effet, soient données les équations d'état À — 
— À (a, T) et U — U (a, T) d’un système simple dont l’état se 
détermine par le paramètre externe a et la température T. Alors à 
partir de l'équation du premier principe 


ÔQ = dU + À da 
ou 
50 = (Le), ar + [(L), + Ja 
on obtient 
Cr (re [()r +4] ar 
d’où 


cu (9), es 
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Ca= (Sr) +) +4] (2) 


Ca-Gam (2), +4)(#) 
Si A = pet a = Ÿ, alors 


cc [+] 07 


Ces expressions des capacités calorifiques et de leur différence 
montrent que pour calculer C, il suffit de connaître la seule équation 
d'énergie, alors que la détermination de C, et de C, — C,- exige 
que l’on connaisse les équations d’état et l'équation d’énergie de la 
substance. En établissant la relation entre ces équations d'état, 
le sccond principe de la thermodynamique rend inutile la connais- 
sance de l'équation d'énergie pour la détermination de C, — C+ 
(v. $ 15). D’après la définition de la notion de « température plus 
haute » on adopte en thermodynamique Cy — (dU/0T)y > 0 (et en 
général C, = (OUT), > 0). 

Pour un gaz parfait l'équation d'état est celle de Clapeyron- 
Mendéléev (1.3). 

Quant à l'équation d'énergie d’un gaz parfait, elle peut se dé- 
duire des expériences de Gay-Lussac et de Joule-Thomson. Suivant 
ces expériences, lorsqu'un gaz raréfié se détend dans le vide sans 
réception de chaleur (6ôQ = 0), sa température reste inchangée. Il 
en résulte la loi de Joule : l'énergie du gaz parfait à température cons- 
tante est indépendante du volume qu'il occupe *). En effet, puisque 
lors d’une telle détente ôQ = 0, 5W = 0 et donc, en vertu du premier 
principe, dU = 0, l'équation dU = (OU/0T),y dT + (OU/9V)r dV = 
— 0 donne pour d?7 = O0 (conformément aux expériences de Gay- 
Lussac) (0U/9V)7 = 0. On a donc pour un gaz parfait 


dU = (OUI6T)y d'=CydT, U=\CydT. 


(2.6) 


Les résultats de l'expérience montrent que pour des gaz parfaits 
monoatomiques la capacité calorifique C. est indépendante de la 
température, alors que pour d’autres gaz parfaits la capacité calori- 
fique C,- varie faiblement avec la température, ce qui est facile à 
comprendre si l’on part des conceptions moléculaires de gaz parfaits 
polyatomiques. 

En considérant C.- des gaz parfaits (monoatomiques) comme cons- 
tante, nous obtenons l’équation d’énergie 


DSC TEU. (2.8) 


*) Si l’on détermine la température 7 à partir de l'équation (1.3) et qu'on 
la porte dans l'expression (2.8). on obtient U = CypVi(vR) + U:, c'est-à-dire 
que l’énergie interne du gaz parfait sera une fonction de la pression et du volume 
et donc (OU/9V), & 0. 
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A partir de l'équation de Clapeyron-Mendéléev et de la loi de 
Joule pour les gaz parfaits nous trouvons 


Cp — Cy = vR, 
d’où, pour les capacités calorifiques molaires (v = {) 
Ch om Cy — R, 


pour les capacités calorifiques spécifiques (appelées également cha- 
leurs spécifiques) 
Cp — Cy = RIM, 


et pour la différence de capacités calorifiques par molécule de gaz 


Ici, R = 8,314 J/(K - mole) est la constante molaire des gaz parfaits ; 
M, la masse molaire du gaz; N,, la constante d’Avogadro; k# — 
= {1,38.10-*° J/K est la constante de Boltzmann. 


Dans le cas de systèmes complexes où À; — A; (a,...,ah;T) 
et U=U(a,...,a,; T)(i =1,2,3,...,n), la capacité calori- 
fique a pour expression 

__6Q _ [au dei, 
== (Te ue, +2{( da rt 4] 47 


A partir de cette expression on peut déterminer les capacités 
calorifiques de la forme C, die ap” Ca, ... apr €tc. 


En plus des capacités calorifiques, il existe une autre grandeur 
calorifique importante que l’on appelle chaleur de variation isotherme 
d'un paramètre externe quelconque du système. C'est la quantité de 
chaleur nécessaire pour augmenter d’une unité la valeur de ce para- 
mètre à température et autres paramètres externes constants: 


la, = (6Q/0a;)a, . 


Par exemple, lors de la détente cette quantité de chaleur a pour 


valeur 
ly = (8Q/0Vas. … ani Te 


De l'équation du premier principe de la ns EE 


8Q= dU + Y A, da, — (Fr)... dT + > [(Z 2 )+ A) | de: 
i 


ah 


s' An! T° 


il s'ensuit que la chaleur de variation d’un paramètre externe (à T7 — 
— Cte) 


l,= (S oU 


da; Le. see Ggnye gogo es En: 


+4 G=1,2,8,..,n). (2.9) 
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et la chaleur de détente isotherme 
OU 
=) NN LA 


Il est évident que pour un gaz parfait la chaleur de détente est 
numériquement égale à la pression: 


ly — p. 


En utilisant l'expression (2.5) pour la capacité calorifique et 
l'expression (2.9) pour la chaleur de variation d’un paramètre 
externe, écrivons l’équation (2.4) du premier principe sous la forme 


8Q = Cas, …. a AT + 2) la, des. 
Î 


$ 9. Principales transformations 
thermodynamiques et leurs équations 


Tout système thermodynamique (simple ou complexe) peut 
subir trois transformations: isotherme (T = C'°), adiabatique (6Q = 
= 0) et polytropique (C = C*). Le nombre et le caractère d’autres 
transformations dépendent de la nature du système considéré. 

Un système simple caractérisé par un paramètre externe a et 
un paramètre de force À conjugué de a peut subir en plus de ces trois 
transformations encore une transformation à «a = C'* et une trans- 


formation à À = C'°. Les systèmes complexes peuvent subir un plus 
grand nombre de transformations différentes. Si le paramètre externe 
du système est son volume (a = V et donc À = p), la transformation 
évoluant à V — C!° est dite isochore, et celle évoluant à p = C'° 
s'appelle transformation isobare. Ces cinq transformations (iso- 
therme, adiabatique, polytropique, isochore et isobare) sont consi- 
dérées en thermodynamique comme les transformations principales, 
la transformation adiabatique étant évidemment un cas particulier 
de la transformation polytropique *). 

La relation fonctionnelle entre deux des trois grandeurs 7, V,p 
(c'est-à-dire entre T et V, T et p, p et V) d’un système simple lors 
d’une transformation est appelée équation de cette transformation. 
Les équations des transformations isotherme, isochore et isobare 
s’obtiennent directement (sans avoir recours au premier principe) 
à partir de l'équation d'état de tout système simple respectivement 
pour T = C*, V = Cet p = C*: 


frecte p, V, T) 7 0, fr-_cte (p, Y, T) — 0, f,=cte (p, y, T) — 0. 


*) Du point de vue formel la transformation isotherme peut être considérée 
ælle aussi comme un cas particulier de la transformation polytropique (C = o ). 
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Pour un gaz parfait dont l'équation d'état est celle de Clapeyron- 
Mendéléev, on trouve 

pV = C* (équation de l’isotherme) ; 

p = cT, c — R/V (équation de l’isochore): 

V = c;T, c, = R/p (équation de l’isobare). 

Pour ce qui est des équations des transformations adiabatique et 
polytropique, elles ne peuvent pas être obtenues en utilisant la 
seule équation d'état. Les équations de ces transformations peuvent 
être établies à l’aide du premier principe de la thermodynamique en 
utilisant aussi l'équation d'énergie (puisque ni l’élément de quantité 
de chaleur ôQ, ni la capacité calorifique qui déterminent ces trans- 
formations n’entrent dans l'équation d’état). 

Cherchons l'équation de la courbe polytropique et son cas par- 
ticulier, l'équation de l’adiabatique pour tout système simple et 
pour un gaz parfait. 

Dans la transformation polytropique, € — ôQ'dT = Ct' et ôQ — 
— C dT (pour la transformation adiabatique € = 0). Suivant le 
premier principe de la thermodynamique, pour un système simple 
ÔQ = dU + À da, si bien que pour la courbe polytropique on a 


CT = C, d7 + [(OU/6a)7 + A] da. 


En se servant de (2.6), on obtient 


(da/OT) 
Si CÆC,, on a 
C Te OT 
AT + a (TS), da = 0. (2.10) 


C'est une équation différentielle de la transformation polytro- 
pique en variables 7 et a. Pour trouver l'équation différentielle de 
la courbe polytropique en variables À et a, il convient de trouver 
ar — (5). d4 + (5), da à partir de l'équation d'état 
T = T (A, a) et de l’introduire dans la formule (2.10). Il vient 


(5 ),84+ 4 (5), de= 0. 


0A 0a 


On en tire l'équation Fr mets de l’adiabatique (C = 0) 
pour un système simple sous la forme suivante: 


(7 7) d4+v(T), da —0, 


où y=C/C,. 
L intégration des équations des courbes polytropique et adiaba- 
tique exige que l’on connaisse tant l’équation d’état [pour détermi- 
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ner (0T/0A), et (dT/àa),] que l’équation d'énergie (pour déterminer 
C, et Co). 

Si le système est soumis à une force de pression omnidirection- 
nelle (4 = p et a — V), les équations de la courbe polytropique *) 
et de la courbe adiabatique auront pour expressions respectives 


(vd dp+ (57), 47 =0. (2.11) 
(5), 20+v(57), 47 =0. (2.12) 


Dans le cas d'un gaz parfait C, et C;- dépendent. en vertu de la 
loi de Joule, uniquement de la température ; de plus. pour les gaz 
monoatomiques y — ‘/, et ne dépend pas de la température. alors 
que pour les gaz biatomiques ce coefficient diminue lorsque 7 s'élève, 
et vaut 1,4 à la température ordinaire. 

Dans le cas d’un gaz monoatomique parfait, si l’on introduit 
dans l’équation différentielle de la transformation polytropique les 
dérivées (0T/dp),- et (0T/0V), déterminées à partir de l'équation de 
Clapeyron-Mendéléev, on obtient après l'intégration l'équation de la 
courbe polytropique 

pv" = C'", 
où nr = (Ch — C}(Cy — C) est l’erposant polytropique. 
L'éq uation de l’adiabatique de ce gaz 


pV? = C'° (2.13) 


est connue sous le nom d'’équation de Poisson. En variables V et 7. 
l’équation de l’adiabatique d’un gaz parfait est de la forme 


TVY I = C* 
et dans le cas d’un gaz parfait monoatomique, elle devient 
TV?28 = C'*. 


Puisque les capacités calorifiques C.- et C, d'un gaz parfait 
monoatomique ne dépendent pas de la température et sont constantes, 
les transformations isochore et isobare d’un tel gaz (et de lui seul) 
sont des transformations polytropiques. 

Les équations des transformations équilibrées peuvent être re- 
présentées graphiquement dans un plan en coordonnées correspon- 
dantes. Un des diagrammes les plus employés en thermodynamique 
est le diagramme de travail représenté en coordonnées V (axe d’abs- 


*) 11 n’est pas difficile de s'assurer que les équations différentielles des 
transformations isobare et isochore ne peuvent être obtenues à partir de l'equa- 
tion (2.11) de la transformation polytropique. 
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cisses) et p (axe d’ordonnées). Un élément de surfarce dans ce plan 
représente le travail. 

Par chacun des points du plan V, p on peut mener une isotherme 
et une adiabatique. L'inclinaison de ces courbes sur l’axe d’abscisses 
se détermine respectivement par les dérivées (9p/0V)r et (0p/9V)s 
qui sont calculées à partir de l'équation d'état thermique et de 
l'équation de l’adiabatique de la substance donnée. 

Pour l’isotherme d’un gaz parfait, (0p/0V)r — —p/V, et pour 
l’adiabatique d’un tel gaz, (0p/0V)s — —Yp/V, si bien que 


(ôp/8V)s = y (ôp/8V)r. (2.14) 


Puisque y = C,/C; > 1, l’adiabatique d’un gaz parfait dans le 
plan V, p est toujours inclinée sur l’axe d’abscisses plus fortement 


Fig. 4 


que l’isotherme (fig. 4). Comme il sera montré au paragraphe suivant, 
la relation (2.14) est valable non seulement pour un gaz parfait mais 
également pour toute autre substance. 


& 10. Relation entre les modules d’élasticité 
et les capacités calorifiques 


Le premier principe de la thermodynamique permet d'établir 
la liaison entre les modules d’élasticité et les capacités calorifiques. 

Le module d'élasticité d’un système détermine la variation de la 
pression (de l’élasticité) rapportée à la variation relative du volume 
de ce système et est égal à l’inverse du coefficient de compressi- 
bilité: 
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Pour que À soit positif (comme nous le verrons, pour des états 
stables, dp et dV ont des signes contraires). on a mis le signe « — ». 
Le module d'élasticité se détermine par la valeur de la dérivée 
dp/dV qui dépend des conditions dans lesquelles est effectuée la 
compression. 

Ce sont les modules d’élasticité isotherme et adiabatique : 


qui sont les plus employés. Le rapport de ces modules est 
Ks __ (0p/0V}s 


Kr  (Op/W)r: 
De l'équation différentielle de l’adiabatique (2.12) on tire 
() = per, 
or /s (0T/0p}v 
et de l'équation d'état 7 —T (V. p): 


ÔT . f{ 4 
ar (2) a+ (2), do 
ce qui donne pour la transformation isotherme (d7 =—0) 
(2) __ __ (OT/AV),, 
PT @T/6p 
On en déduit 
ôp/0Y 
Gr) =? (6500) 
et donc 
Ks'Kr = Y, 


c'est-à-dire que pour toute substance le rapport des modules d'’élas- 
ticité adiabatique et isotherme est égal au rapport des capacités 
calorifiques Ch/C,- Comme y >1 (v. $ 15), on a K$> K7 et 
(ôp/9V)s > (9p/0V)r. En mesurant expérimentalement les valeurs 
de Kset Ær, on peut trouver la valeur de +. 

La relation (2.15) montre qu’elle coïncide avec (2.14) pour un 
gaz parfait et que dans le plan V, p l’isotherme d'aucune substance 
ne peut avoir une pente plus forte que celle de l’adiabatique et donc 
avoir plusieurs points communs avec l’adiabatique. Mais en plus 
d’une simple intersection elle peut être tangente à l’adiabatique *) 
avec une intersection obligatoire ou se confondre avec elle sur une 
portion finie. 


*) Ceci aura lieu pour y = 1, ce qui s'observe pour l’eau sous la pression 
atmosphérique normale et à 4 °C (v. $ 15) ainsi que pour le caoutchouc et l'iodu- 
re d'argent à des températures déterminées. 


66-0428 
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PROBLÈMES 


2.1. En utilisant l'équation du premier principe de la thermodynamique, 
établir la règle de Hess: l'effet thermique d’une réaction chimique se déroulant soit 
à volume constant V, soit à pression constante p ne dépend pas des réactions inter- 
médiaires et se détermine uniquement par les états initial et final des substances 
réagissantes. Signaler l'importance de la règle de Hess pour la chimie physique. 

2.2. La quantité de chaleur dégagée lors de la formation de l’eau à partir 
des produits réactifs est Q1 — 287 kJ/mole et la chaleur de vaporisation de 
l’eau @, = 40 kJ/mole. Calculer la quantité de chaleur nécessaire pour la for- 
mation de la vapeur d’eau à partir des produits réactifs. 

2.3. La quantité de chaleur Q d'une réaction se déroulant à volume constant 
ou à pression constante dépend de la température. Calculer (6Q/0T) et (6Q/0T),.. 
Calculer la variation de la chaleur de combustion d’une mole d'hydrogène avec 
formation de l’eau, si la température s'élève de 1 °C. 

2.4. Une des méthodes expérimentales les plus précises permettant de 
déterminer le rapport y = C,/C; consiste à mesurer la vitesse u du son dans le 
gaz à analyser. Etablir la relation entre la vitesse du son, le rapport y des capa- 
cités calorifiques et le module d’élasticité isotherme, sachant que la vitesse 


du son dans un milieu élastique u = J/ Klp (K est le module d'’élasticité, p, 
la densité du milieu). Calculer la vitesse du son dans l'air à 0 °C et déterminer 
sa variation avec la température. 

2.5. Calculer la différence entre les capacités calorifiques Cx} — Cy pour 
un paramagnétique parfait. 

2.6. Trouver l'équation de l'adiabatique d’un paramagnétique parfait. 

2.7. Déterminer la capacité calorifique d’un gaz parfait dans les trans- 
formations suivantes: 

a) pV? = C®; b) p°V = C!®*; c) p/V = C!°. 

2.8. Soit une mole de gaz parfait enfermé dans un cylindre non limité par 
le haut, placé dans un champ de gravitation uniforme. Calculer la capacité 
calorifique du gaz. 

2.9. L'air de 5 m°? de volume sous 
la pression p1 = 4.052-10$ Pa à t, = 
— 60 °C subit une détente polytropique 
jusqu’au volume triple et la pression 
Pa = 1,013-10° Pa. Calculer l'exposant 
polytropique, le travail de détente, la 

uantité de chaleur et la variation de 
l'énergie interne dans cette transforma- 
tion. 

2.10. Soient une isotherme 7 et une 
adiabatique S d’un gaz parfait menées 
par un certain point À dans le plan en 
coordonnées V, p (fig. 5). Montrer que 
les transformations polytropiques (cour- 
bes DAD' et EAËE')évoluent pour une 

Fig. 5 capacité calorifique respectivement né- 
gative et positive. 

2.11. Expliquer pourquoi la température de la troposphère baisse avec 
l'altitude et, en considérant l’air comme un gaz parfait, calculer la variation 
du gradient de température avec l’altitude dans l’atmosphère. 

2.12. Sous une pression p — 609,2 Pa, à la température ?t — 0,01 °C, 
la glace, l'eau et la vapeur d’eau peuvent se trouver en équilibre dans n'importe 
quelles quantités et se transformer l'une en l’autre. Lorsqu'un tel système subit 
une compression isotherme, la pression reste inchangée mais une partie de la 
vapeur passe en liquide, et la chaleur qui se dégage peut être soit utilisée pour 
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la fusion simultanée de la glace, soit cédée au thermostat. Calculer la masse de 
la glace qui doit être fondue lors d’une telle formation de 1 g d’eau à partir de la 
vapeur et de la glace pour que cette transformation isobare et isotherme soit 
adiabatique. 

2.13. En utilisant les propriétés des jacobiens 


A(p, S) =(<) A(p. S) __ 0(p, S) A(r, y) 
9(V,S) \oT /s' à(V, S)  d(z, y) a(V,S) ” 


démontrer les relations: 


(= (2), : 
à) (5 Js— Cy \ 0 Jr” 

AU ŒU pd \2__T | op 
OV 05: (573 } Cy | av Jr: 


2.14. Dans un manuel de physique statistique [3, p. 55], on démontre 
que si dans une transformation adiabatique quasi statique d'un système passant 
d’un état à un autre la variation de son entropie dS = 0, dans la transformation 
adiabatique non statique entre les mêmes états dS > 0. Montrer qu’une telle 
démonstration est incorrecte parce qu’elle est en contradiction avec le second 
principe de la thermodynamique (v. $ 17), et on peut donc ne pas la considérer 
en détail de même que les projets de moteurs perpétuels. 


b) 


CHAPITRE 3 


SECOND PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE 


Comme nous l'avons vu, le premier principe de la thermodynamique établit 
pour tout système l’existence d’une fonction univoque d’état — l’énergie inter- 
ne — qui ne varie pas en l'absence d'actions extérieures. quelles que soient les 
transformations évoluant à l’intérieur du système. 

Le second principe de la thermodynamique établit, pour tout système en 
équilibre, l’existence d’une autre fonction d'état univoque : l’entropie. Mais 
à la différence de l'énergie interne, l’entropie d’un système isolé ne varie 
que dans les transformations équilibrées et augmente toujours au cours des 
transformations hors d’équilibre ; l’entropie des systèmes adiabatiques se com- 
porte de la même façon. 

Ainsi, si le premier principe est la loi de conservation et de conversion de 
l’énergie (son aspect quantitatif) appliquée aux systèmes thermodynamiques, 
le second principe est une loi sur l’entropie. 


$ 11. Caractéristique générale 
et énoncé de départ du second principe 
de la thermodynamique 


La découverte du second principe est liée à l’analyse du fonction- 
nement des machines à vapeur. ce qui a déterminé son énoncé ini- 
tial. Le fonctionnement des machines à vapeur a été étudié théori- 
quement pour la première fois en 1824 par Carnot qui a démontré 
dans son ouvrage Réflexions sur la puissance motrice du feu et les 
machines propres à développer cette puissance que le rendement des 
machines thermiques fonctionnant suivant le cycle proposé par lui 
(cycle de Carnot) ne dépendait pas de la nature de la substance dé- 
crivant ce cycle. Par la suite Clausius et Thomson ont donné une 
nouvelle démonstration du théorème de Carnot et ont ainsi établi, 
presque simultanément, les bases de ce qu'on entend de nos jours 
par le contenu du second principe. 

Tout comme le premier principe. le second principe de la thermo- 
dynamique tire son origine de la généralisation des faits expérimen- 
taux. La longue pratique de l’homme a conduit à l’établissement 
des lois régissant la transformation de la chaleur en travail et du tra- 
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vail en chaleur (aussi bien des lois générales valables pour des sys- 
tèmes « habituels » et « inhabituels » que des lois spécifiques pour 
les uns et les autres). C’est suite à leur analyse que le second prin- 
cipe a été énoncé sous la forme d’une loi sur l’existence de l’entropie 
et sa non-décroissance dans toutes les transformations des systèmes 
isolés (ou seulement adiabatiquement isolés). Pour aboutir à une 
telle expression du second principe, prenons pour point de départ 
l’énoncé directement lié aux particularités de la transformation de 
la chaleur en travail et du travail en chaleur. Vu que les systèmes 
inhabituels sont bien rares (pour l'instant ce ne sont que des syste- 
mes de spins nucléaires), nous partirons de l’énoncé du second prin- 
cipe relatif aux systèmes habituels, les plus répandus. C’est seulement 
au $ 32 que seront examinés les systèmes de spins et que sera établie 
pour eux la loi de croissance de l’entropie. On y donnera également 
un énoncé du second principe commun aux systèmes habituels et 
inhabituels. 

De la définition des notions de chaleur et de travail (v. $ 5) il 
résulte que ces deux formes de transfert d'énergie, considérées en 
thermodynamique, ne sont pas équivalentes : alors que le travail W 
peut servir à augmenter l'énergie de toute forme, la chaleur Q ne 
conduit directement, sans être transformée au préalable en travail, 
qu’à l’augmentation de l'énergie interne du système. Cette non- 
équivalence de la chaleur et du travail serait sans importance si 
l’on pouvait transformer sans difficultés la chaleur en travail. 
L'expérience montre pourtant que si le phénomène de transforma- 
tion du travail en chaleur peut se limiter au changement d'état 
thermodynamique du seul corps récepteur de chaleur (source froide), 
par exemple, lors du chauffage par frottement ou du chauffage élec- 
trique, la transformation de la chaleur en travail implique, en plus 
du refroidissement du corps source de chaleur (source chaude), le 
changement d’état thermodynamique d’autres corps participant à 
cette transformation: soit de l’agent moteur, lorsque la transfor- 
mation est ouverte, soit d’autres corps, lorsque la transformation est 
fermée et l’agent moteur cède obligatoirement à ces corps une partie 
de la chaleur reçue de la source. Dans les machines thermiques ces 
« autres corps » sont généralement représentés par des réfrigérants. 

On appelle compensation le changement d'état du fluide moteur 
(si la transformation est ouverte) ou le transfert d’une partie de la 
chaleur par le fluide moteur à d’autres corps et le changement d'état 
thermodynamique de ces corps dans une transformation fermée de 
la chaleur en travail. Les résultats des expériences montrent qu'au- 
cun joule de chaleur ne peut être transformé en travail sans compen- 
sation. En même temps, le travail se transforme totalement et sans 
compensation aucune en chaleur. 

Une telle non-équivalence de la transformation de la chaleur en 
travail par rapport à la transformation du travail en chaleur aboutit 
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à ce que les transformations naturelles *) ne se déroulent que dans 
un seul sens: les transformations spontanées se déroulant dans un 
système isolé évoluent dans le sens de la diminution et de la dispa- 
rition totale du travail potentiellement possible. Par exemple, la 
pratique ne connaît aucun cas où la chaleur passerait spontanément 
d'un corps froid à un corps chaud. Lorsque deux corps à températu- 
res inégales sont mis en contact thermique, la chaleur passe du corps 
chaud au corps froid jusqu’à ce que leurs températures deviennent 
égales. S’il y a une différence de température entre deux corps, il 
est possible (v. $ 18) d'obtenir un travail (travail potentiellement 
possible) : lorsque de tels corps sont mis en contact thermique, la 
transformation spontanée se déroule dans le sens de la disparition de 
ce travail possible. 

Dans l'activité pratique, lors de la conception de machines ther- 
miques et de moteurs à réaction ainsi que lors de l’étude de diverses 
transformations il faut tenir compte de ces lois de la nature et pro- 
céder à l'analyse des phénomènes physiques sur la base de ces lois. 

Appelons moteur perpétuel de seconde espèce un dispositif qui 
transformerait périodiquement en travail la totalité de la chaleur d’un 
corps quelconque sans compensation. L’énoncé de départ du second 
principe, qui traduit les lois de la transformation de la chaleur en 
travail et du travail en chaleur (dans le cas des systèmes habituels) 
sera le suivant : le mouvement perpétuel de seconde espèce est im- 
possible et cette assertion n’admet pas d’inversion. 


On sait que la proposition sur l’impossibilité du moteur perpétuel de pre- 
mière espèce admet l'inversion. Cette particularité de la proposition sur le 
mouvement perpétuel de première espèce n'est pas incluse dans l'énoncé du 
premier principe, parce qu elle est sans importance pour l'établissement de 
l'existence de l'énergie interne du système en tant que fonction univoque de son 
état, ce qui constitue le contenu du premier principe. D'une manière analogue, 
l'assertion selon laquelle l'inversion de la proposition sur le mouvement perpé- 
tuel de seconde espèce est impossible est elle aussi inutile pour établir l'existence 
de l’entropie. Pourtant. pour établir la deuxième proposition du second principe 
(proposition sur la croissance de l’entropie). on est amené à se servir de cette 
assertion. D'ailleurs, on sait maintenant qu’elle n’est pas toujours vraie. Tout 
ceci rend nécessaire l’inclusion de cette assertion dans l'énoncé de départ du 
second principe !{(pour des systèmes habituels). 


On voit donc que s'il est impossible de transformer totalement 
la chaleur en travail sans compensation (impossibilité du mouve- 
ment perpétuel de seconde espèce), le travail peut être transformé 


*) Si les transformations de la chaleur en travail et du travail en chaleur 
étaient équivalentes (c'est-à-dire si la transformation du travail en chaleur 
était liée à la compensation ou. au contraire, si la transformation de la chaleur 
en travail s’effectuait sans compensation). les transformations naturelles ne 
seraient pas unidirectionnelles. Dans le cas d'un système de spins on observe une 
< non-équivalence » inverse: le travail ne peut pas être transforme en chaleur 
sans changement d'état des corps environnants, alors que la chaleur peut être 
transformée en travail sans produire un tel changement (v. $ 32). 
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en chaleur sans aucune compensation parce qu'il n’est pas difficile 
de construire une machine dont toute la fonction serait réduite à la 
dépense du travail et au chauffage d’un réservoir (impossibilité 
de l’inversion de la proposition sur le mouvement perpétuel de se- 
conde espèce) *). 

En d’autres termes, si la chaleur est transformée en travail et si, 
au cours de toute la transformation cyclique, il a été emprunté à 
un corps quelconque ou à des corps différents une quantité de chaleur 


positive Q, — ë 60 (Q >> 0), le travail positif effectué étant égal 


à W, on a toujours Q, > W': si le travail W (W >> 0) est transformé 
en chaleur Q,, on a toujours W — mt *) 


. Les formules indiquées ci-dessus montrent que le second principe 
de la thermodynamique représente un ensemble de deux propositions 
indépendantes : 


Q > W et W — ns (3.1) 


Comme il sera montré us loin, la première proposition @> >œW) 


conduit dans le cas des systèmes en équilibre à |’ établissement de 
l'existence de la température thermodynamique et d'une nouvelle 
fonction d'état univoque qui est l’entropie. Utilisées conjointement, 
les première et deuxième propositions du second principe établis- 
sent un caractère unilatéral de variation de l’entropie dans les 
transformations naturelles des systèmes isolés. 

Ainsi (v. $$ 13, 17), Le second principe de la thermodynamique 
exprime la loi sur l'existence de l’entropie pour tout système à l’état 
d'équilibre et sa non-décroissance dans toutes les transformations subies 
par des systèmes entièrement ou adiabatiquement isolés. 

La première proposition du second principe stipule qu'il est 
impossible de transformer la chaleur en travail à l’aide d’une 
transformation fermée sans compensation. De par sa définition mé- 
me, la notion de compensation implique le transfert d’une partie de 
la chaleur par le fluide moteur à d’autres corps et le changement 
d'état thermodynamique de ces autres corps lors du passage de la 
Chaleur en travail dans une transformation fermée. Dans le cas des 
systèmes habituels, qui sont les plus répandus, ces deux éléments 
de la compensation se confondent parce que lors de la transformation 
cyclique une partie de la chaleur transmise par le fluide moteur à 
d’autres corps est irrécupérable et entraîne automatiquement un 
changement d'état thermodynamique de ces autres corps. Dans le 
cas des systèmes de spins ces deux éléments de la compensation sont 


*) Ainsi, le premier principe exprime l'équivalence quantitative de la 
chaleur Q et du travail W, alors que le second principe traduit leur non-équi- 
valence qualitative. 

**) La flèche indique le sens d'évolution de la transformation. 
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séparés, de sorte que les systèmes de spins permettent de convertir 
intésralement la chaleur d’un corps quelconque en travail à l’aide 
d’une transformation cyclique sans changement d'état thermodyna- 
mique des autres corps. Toutefois, de même que dans le cas des 
systèmes habituels, une telle transformation provoque obligatoire- 
ment le transfert d'une partie de la chaleur du fluide moteur à 
d’autres corps. Cette loi générale (élément général de la compensa- 
tion) de la transformation de la chaleur en travail conduit à l’exis- 
tence de l’entropie pour des systèmes en équilibre tant habituels 
qu'inhabituels. 

Un système capable de fournir périodiquement un travail positif 
uniquement par le refroidissement d’un seul corps, sans changement 
d’état thermodynamique d’autres corps, est appelé mofeur perpétuel 
de deuxième espèce de Thomson-Planck. 11 est impossible de construire 
un tel moteur à l’aide de systèmes habituels, mais il est parfaitement 
réalisable si l’on fait appel à des systèmes de spins. Pourtant un 
dispositif capable de transformer de façon continue la chaleur d’un 
corps quelconque en travail sans compensation, c’est-à-dire un mo- 
teur perpétuel de seconde espèce, est impossible tant dans le cas des 
systèmes habituels que dans celui des systèmes de spins *). Mais si 
pour les systèmes habituels la proposition sur le moteur perpétuel de 
seconde espèce n’admet pas d’inversion, pour les systèmes de spins 
une telle inversion est possible (v. $ 32). 

Pour obtenir une expression analytique du second principe de la 
thermodynamique, considérons ce principe séparément pour les 
transformations en équilibre hors d'équilibre. 

En partant du second principe de la thermodynamique, exami- 
nons tout d’abord la division en transformations réversibles et irré- 
versibles de toutes les transformations subies par l’ensemble d’un 
système isolé et établissons les rapports qui existent entre les trans- 
formations réversibles et irréversibles d’une part, et les transforma- 
tions en équilibre et hors d'équilibre d'autre part. 


$ 12. Transformations réversibles et irréversibles 


En vertu du second principe de la thermodynamique, la nature 
admet des transformations dans lesquelles la conversion de la cha- 
leur en travail est liée à la compensation et n’admet pas des trans- 
formations au cours desquelles une telle conversion ne s'accompagne 
pas de compensation. Ceci conduit à la division de toutes les trans- 
formations subies par un système isolé en deux groupes: les trans- 
formations réversibles et les transformations irréversibles. 

On dit que la transformation d’un système passant d’un état Z 


*) Il est évident que dans le cas des systèmes habituels la notion de « mo- 
teur perpétuel de seconde espèce de Thomson-Planck » coïncide avec celle de 
« moteur perpétuel de seconde espèce ». 
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à un état ? est réversible si le retour de ce système de l’état 2 à l’état 
1 initial peut s'effectuer sans changement quelconque des corps exté- 
rieurs environnants. Le processus de passage du système de l’état 7 
à l’état 2 est dit irréversible si le passage inverse du système de l’état 
2 à l’état Z est irréalisable sans changement quelconque des corps 
environnants. Il est évident que toute transformation quasi statique 
est réversible. En effet, dans une transformation quasi statique 
l’état du système à chaque instant se définit entièrement par les 
paramètres externes et la température, si bien que lors des variations 
équilibrées de ces paramètres en sens inverse le système passera égale- 
ment tous les états en sens inverse et reviendra à l’état initial sans 
provoquer aucun changement des corps environnants. 

Comme nous l’avons indiqué, dans les transformations avec frot- 
tement, le travail peut être transformé en chaleur sans compensa- 
tion. Puisque le passage inverse du système à l’état initial est lié à 
la conversion de la chaleur en travail, ceci étant impossible sans 
changements des corps environnants, les transformations avec frot- 
tement sont irréversibles. Vu que toute transformation équilibrée est 
réversible, la transformation irréversible avec frottement est une- 
transformation hors d'équilibre *). 

La mesure de l’irréversibilité de la transformation d'un système 
isolé (v. $ 17) est constituée par la variation d’une nouvelle fonc- 
tion d'état, appelée entropie, dont l’existence pour un système à 
l’état d'équilibre est postulée par la première proposition du second 
principe sur l’impossibilité du moteur perpétuel de deuxième espè- 
ce. L'univocité de cette fonction a pour résultat que toute transfor- 
mation irréversible est une transformation hors d'équilibre (v. $ 17). 
La réciproque est elle aussi vraie : toute transformation hors d'équi- 
libre est une transformation irréversible. La division des transfor- 
mations en transformations réversibles et irréversibles ne se rapporte 
qu’à des transformations subies par un système isolé pris dans son 
ensemble, alors que la division des transformations en transforma- 
tions équilibrées et déséquilibrées n’est pas liée à cette condition. 

Indiquons à titre d'exemple quelques transformations irréver- 
sibles. 

1. Le transfert de chaleur lors d’une différence de température 
finie est une transformation irréversible parce que la transformation 
inverse est liée à l’enlèvement d’une quantité de chaleur déterminée 
au corps froid, à la conversion de cette chaleur en travail sans com- 
pensation et à la dépense du travail pour augmenter l'énergie du corps 


*) Cela est en accord avec les idées existant sur la nature du frottement 
mécanique. Le frottement entre deux corps en contact se produit du fait que 
les surfaces de ces corps ne sont pas parfaitement lisses mais plus ou moins ru- 
gueuses ; le déplacement d'un corps par rapport à un autre corps exige de fournir 
un certain effort fini nécessaire pour surmonter les forces dues à la rugosite le 
ces surfaces. | 
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chaud. L'irréversibilité de cette transformation résulte d’ailleurs du 
fait qu'elle n’est pas statique. 

2. La détente d'un gaz dans le vide est une transformation irré- 
versible parce qu’elle ne met en jeu aucun travail, alors que la com- 
pression du gaz est impossible sans dépenser du travail. Le travail 
fourni lors de la compression du gaz est dépensé pour l’échauffe- 
ment du gaz. Pour que le gaz ne s’échauffe pas, il faut lui prendre 
la chaleur et la transformer en travail, ce qui est impossible sans 
compensation. 

3. La diffusion est une transformation irréversible. En effet, si 
un récipient contient deux gaz de natures différentes séparés par une 
paroi et si on enlève la paroi, chacun des gaz commencera à diffuser 
dans l'autre. Pour pouvoir séparer les gaz, il faut comprimer cha- 
cun d'entre eux. Pour qu'ils ne s’échauffent pas, il faut leur enlever 
la chaleur et la transformer en travail, ce qui est impossible sans 
changement des corps environnants (v. problème 3.25). 


$ 13. Principe de. l’impossibilité de la voie adiabatique 
et second principe pour les transformations équilibrées. 
Entropie et température thermodynamique 


L'application de la première partie du second principe de la 
thermodynamique, stipulant l'impossibilité du moteur perpétuel de 
deuxième espèce aux transformations équilibrées permet d'établir 
qu'au voisinage de chaque état d'un système thermiquement homo- 
gène *) il existe des états qui ne peuvent pas être atteints par une 
transformation équilibrée adiabatique (principe de l’impossibilité 
de la voie adiabatique de Carathéodory). 

En effet, supposons qu’en passant d'un état Z à un état 2 le sys- 
tème parcourt une transformation équilibrée en recevant de la part 
d'un corps quelconque **) une quantité de chaleur positive (6Q > 0) 
et en effectuant un travail ÔôW, ce qui permet d'écrire 


6Q = dU + ôW. (3.2) 


En admettant que le système peut revenir de l’état 2 à l'état 7 
par voie adiabatique en effectuant un travail ÔW,, on trouve 


0 = —dU + 8W.. (3.3) 


*) Un système est dit thermiquement homozène si toutes ses parties sont 
à la même température (c'est-à-dire s’il ne comporte pas de parois imperméables 
à la chaleur (parois adiabatiques)). Dan: le cas général un système thermique- 
meat inhomogène n'obéit pas au principe de l'impossibilité de la voie 
adiabatique (v. problème 3.5). 

**) Si le corps qui transmet de la chaleur au système est un thermostat, 
la transformation 1-2 sera isotherme. Si un tel corps est représenté par un systè- 
me dont les dimensions sont de l'ordre des dimensions du système à étudier, la 
transformation 7-2 ne sera ni isotherme, ni adiabatique. 


$ 13] IMPOSSIBILITE DE LA VOIE ADIABATIQUE 29 


En additionnant membre à membre les équations (3.2) et (3.3), 
nous obtenons que pendant toute la transformation cyclique le tra- 
vail ÔW + ÔW, a été accompli par suite de la conversion non com- 
pensée de la chaleur 


6Q = ÔW + 5W, > 0. (3.4) 


Une telle transformation étant impossible en vertu du second 
principe de la thermodynamique (3.1), l’état Z ne peut être atteint 
par voie adiabatique à partir de l'état 2. 

Si 6Q << 0 lors du passage du système de l’état Z à l’état 2 par 
voie équilibrée, alors, en supposant possible le retour adiabatique 
du système de l’état 2 à l’état Z, on obtient, pareillement à la for- 
mule (3.4), la formule suivante pour l’ensemble de la transformation 
cyclique : 


6Q = 5W + WL< 0. 


Cette inégalité montre que pendant un cycle le système cède 
une quantité de chaleur 8Q aux dépens du travail qui a été effectué 
sur lui. Une telle transformation n’est pas en contradiction avec le 
second principe et n’est donc possible que lors d’un retour non sta- 
tique, adiabatique, du système de l’état 2 à l’état Z. En effet, si la 
transformation 2—7 était équilibrée, tout le cycle serait réversible ; 
en le faisant évoluer en sens inverse, on obtient la formule (3.4), 
<e qui est en contradiction avec le second principe (v. proble- 
me 9.91). 

Le sens physique du principe de l'impossibilité de la voie adiaba- 
tique consiste en l’assertion que pour chaque système à l’état d’équi- 
libre il existe une certaine nouvelle fonction d'état o = © (a, ... 

- An; É) qui ne varie pas dans les transformations adiabatiques 
équilibrées [o (a, ..., a, ; t) = C!° dans les transformations adia- 
batiques]. On peut s’en assurer en partant des considérations sui- 
vantes. 

Il est facile de voir que la proposition sur l’existence de la tem- 
pérature £ pour tout système à l’état d'équilibre peut ètre énoncée 
sous forme du principe de l’impossibilité de la voie isotherme: au 
voisinage de chaque état d'un système en équilibre il existe des états 
tels qu'ils ne peuvent être atteints par voie isotherme (c’est-à-dire 
dans les conditions où le système est tout le temps en contact thermi- 
que avec un thermostat). En effet, il est impossible de faire passer 
le système par voie isotherme de l’état à température t = t, à l’état 
à température £é — {.. D'une manière analogue, l'impossibilité de 
faire passer par voie adiabatique (c’est-à-dire dans les conditions où 
le système est isolé thermiquement) un système en équilibre de 
l’état 7 à un certain état 2 signifie qu’à l’état Z la valeur d’une cer- 
taine fonction d'état du système est o = 6,, et dans l’état 2, o — 
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= 0, 0, et que dans les transformations adiabatiques équilibrées 
cette fonction ne varie pas (do = 0 pour ôQ — 0). 

L'établissement, sur la base du principe de l’impossibilité de la 
voie adiabatique, de l'existence d’une telle nouvelle fonction d'état 
O (a, ..., a, ; t) conduit à ce que la forme pfaffienne pour une 
quantité de chaleur élémentaire 8Q qui n’est pas, en vertu du pre- 
mier principe de la thermodynamique, une différentielle totale, 
possède toujours un facteur intégrant, c’est-à-dire est holonome *). 

En effet, puisque 6Q et do sont des formes différentielles liné- 
aires en différentielles totales des mêmes variables indépendantes 
et s’annulent simultanément, elles sont donc proportionnelles l’une 


a l’autre: 

ÔQ = À do. 
Ici, À dépend dans le cas général de tous les paramètres d’état du sys- 
tème: À — À (a;,, ..., a,: t). C’est pourquoi 

ÊQ'À = do, 


c'est-à-dire que la forme pfafienne ôQ est holonome. 

On peut montrer (v. $ 14) que parmi les diviseurs intégrants À 
de la forme différentielle ôQ il existe un diviseur qui ne dépend que 
de la température: À —  (t), et que la forme de la fonction «4 (t} 
dépend du choix de la température empirique t à un état donné, 
alors que la valeur numérique de cette fonction n'en dépend pas. 
Cela signifie qu’à chaque état du système la fonction œ (t) a une 
certaine valeur absolue (indépendante du choix de la température 
empirique). En adoptant la valeur de la fonction œ ({) pour la me- 
sure de la température et en notant œ ({) = T, on obtient 


6Q/T = dS. (3.5) 


La fonction S définie par l’équation différentielle (3.5) s'appelle 
entropie, et la température 7 indépendante du choix de la substance 
thermométrique est dite {température thermodynamique. 

Du second principe il résulte également que l’entropie S est une 
fonction d’état univoque. Cela signifie que pour toute transformation 


cyclique équilibrée l'intégrale & 5Q/T est nulle. S’il n’en était pas 


ainsi, c’est-à-dire si l’entropie n’était pas une fonction d'état univo- 
que, on pourrait réaliser le moteur perpétuel de deuxième espèce. 

En effet, la non-unicité de l’entropie signifie que deux adiabati- 
ques différentes S, et S, peuvent se couper et il est donc possible de 
réaliser une transformation fermée représentée par le tronçon de 
l’isotherme 1-2 et les tronçons des adiabatiques 2-3 et 3-1 qui se 
coupent (fig. 6). Si dans la partie 7-2 de la transformation isotherme 


*) Les formes pfaffiennes sont dites holonomes, si elles comportent un fac- 
teur intégrant et non holonomes si elles n’en contiennent pas. 
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d'un tel cycle la chaleur prise au thermostat est égale à Q (Q >= 0), 
alors, en vertu du premier principe. le système produit grâce à 


cette chaleur, un travail positif W — Q — & 50 pendant le cycle, 


si bien qu’on est en présence du mo- » 
teur perpétuel de deuxième espèce. | 

L’impossibilité du moteur per- 
pétuel de deuxième espèce conduit 
à l'impossibilité de l'intersection 
des adiabatiques, c'est-à-dire à 
l'univocité de l’entropie. Mathéma- 
tiquement cette assertion s'exprime 
par l'équation 


& ds =0 (3.6) 


qui est valable pour toute transfor- 
mation équilibrée fermée. 

Si le fluide moteur effectue une Fig. G 
transformation fermée en restant 
tout le temps en contact avec un thermostat, le travail fourni pen- 
dant un tel cycle est égal, suivant les formules (3.5) et (3.6), à 


W = Q = 6Q=T vi dS —0. 


c'est-à-dire que le travail accompli dans une transformation isother- 
me cyclique est nul *). 

C'est cette proposition sur l'existence. pour tout système thermo- 
dynamique en équilibre, d'une nouvelle fonction d'état univoque 
appelée entropie S, ne variant pas dans les transformations adiaba- 
tiques équilibrées, qui constitue le contenu du second principe de la 
thermodynamique pour les transformations équilibrées. 

Mathématiquement, le second principe de la thermodynamique 
pour les transformations équilibrées s'exprime par l'équation 


2 as, ou 6Q=—TAS. (3.7) 


Cette expression pour un élément de quantité de chaleur a la 
même forme que l'expression (1.3) pour le travail élémentaire. La 
température +7 est un paramètre intensif de transfert de chaleur 
(force thermique généralisée) et l’entropie S est un paramètre exten- 
sif de transfert de chaleur (coordonnée généralisée). La similitude 
des expressions donnant ÔQ et ÔW s'explique par la parenté de la 


*) Dans les transformations déséquilibrées, le travail W effectué pendant 
un cycle mettant en œuvre une seule source de chaleur peut prendre une valeur 
négative (v. problème 3.37). 
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nature de ces grandeurs: l’une et l’autre expriment l’énergie reçue 
par le système (v. $ 5). 

L'équation intégrale du second principe pour les transformations 
cycliques équilibrées est l'égalité de Clausius 


$ 06 (3.8) 


$ 14. Justification mathématique de l’existence 
de l’entropie et de la température thermodynamique 


Du principe de l’impossibilité de la voie adiabatique il résulte, 
comme nous l’avons vu, l’holonomie de la forme différentielle ôQ, 
c’est-à-dire l’existence d’un diviseur intégrant À (ou d’un facteur 
intégrant 1/À) pour l’expression de l’élément de chaleur en équilibre 
6Q. Montrons que parmi ces diviseurs intégrants À il en existe un 
qui dépend uniquement de la température [A — w (t)] et qui déter- 
6Q 
1 0) 
cette fonction ne dépend pas du choix de la température empirique f, 
bien que la forme de la fonction  (t) en dépende. 

Existence de l’entropie. — Soient deux sous-systèmes en équili- 
bre thermique l’un avec l’autre. L'état du premier sous-système est 


mine l’entropie — dS du système et que la valeur numérique de 


défini par les paramètres 4a,;, ..., a, ; t, l’état du deuxième sous- 
système, par les paramètres b,, . .., b,, ; € et celui du système tout 
entier, par les paramètres a,, ..., ah; b,, . .., bn; t. 


Supposons qu’au cours d’une certaine transformation équilibrée 
le système tout entier reçoit une quantité de chaleur 6Q qui se ré- 
partit entre les sous-systèmes par les quantités 6Q, et 6Q., de sorte 


que 
6Q — Q: + 602. (3.9) 


D’après ce qui a été démontré, tous ces éléments de chaleur sont 
holonomes et peuvent donc s’écrire sous la forme 


ÔQ, — À do, 0, — À dô:, ÔQ = À do, (3.10) 


À = À (a,, ee .) Œn; t), À = À (b,, . © .3 PE t), 
A=A(d,3:4 45 Ds: b,:0 (3.10°) 


sont des diviseurs intégrants correspondants ; 0, et o., les fonctions 
d'état du premier et du deuxième sous-systèmes respectivement. 

Les fonctions ©, et 6, peuvent être prises comme variables indé- 
pendantes de chacun de ces sous-systèmes, par exemple au lieu du 
paramètre a, du premier sous-système et de b, du deuxième sous-sys- 
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tème, ce qui donne 
À; —_ À (O; ; Aa) ._ .) Zn; L), 
Àe = ko (Oo Do, +. ., Om; t), 


À = À (O1: O3 op ee y An; bs, . 1 bn ; L), 
O = O (0), Dai Gas . An à Das ER 
do= + di+ _ do, +  d0,+ Ÿ 2 5 dbx. (811) 
i—2 a 


D'un autre côté, en portant l’expression (3.10) dans (3.9), on 
obtient 


do = 21 do, +-À do. (3.12) 


En comparant les formules (3.11) et (3.12), on trouve que 40/00, — 
= M/À, 00/00: = À./h et que les coefficients de dé, da,, . .., da, ; 


db:, . .., db, sont nuls. En égalant les dérivées mixtes, obtenues à 
partir de la formule (3.11), on en déduit 
fo) À 6) À 
a (+)=0 5 (+)-0. 65e) 
9 À 0 À 
mr (R)=0 2 (5)=0. (8.14) 
da {à 0 {M \ 
AUS a (r)=0 #8) 
(i=2, 3. n; k=2, 3, ...,m). 


De Ia formule (3.13) il is que si le paramètre { entre dans 
l'expression (3.10°), c’est seulement sous la forme d’une seule et mê- 
me fonction œ (t), si bien que 


A1 = @ (Ë)-f1 (Ons os © + + An); 
À = @ (t)-f2 (Oo Das » + +, Om); (3.16) 
À = q(t)-f (01, On, Ua, « » y Œns Vas © © «1 Om). 
Comme À, ne dépend pas de b,4 et À. de a;, des formules (3.14) et 


(3.15) il découle que À ne dépend pas de a; et de b;, À, ne dépend pas 
de a, et À. ne dépend pas de b,. Ainsi, on tire de (3.16) 


A1 = P(t)-f1 (O1), À = P (t)-f2 (O2), À = P (t)-f (o1, O2)- (3-17) 


Les fonctions f; (01), fo (02) et f (01, 02) qui entrent dans cette 
expression sont des fonctions arbitraires puisque, comme on l’ap- 
prend en mathématiques, si la forme différentielle de 6Q, comporte au 
moins un diviseur intégrant À, tel que oQ/À, = do,, le produit de 
À par une fonction arbitraire 4 (o,) sera lui aussi un diviseur inté- 
gran. 
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I1 s'ensuit que parmi une infinité de diviseurs intégrants il en 
existe pour lesquels les fonctions arbitraires f, (61) = f2 (o:) = L: 
c’est-à-dire des diviseurs dépendant uniquement de la température : 

ÀAy = Às = ç (ft); dans ce cas le diviseur 
intégrant À est lui aussi égal à œ (é): 


pt)=r = = (3.18) 


En effet, considérons trois sous-sys- 

6 tèmes (fig. 7) en équilibre thermique 
entre eux; d’après ce qui a été démon- 

tré. pour chaque paire de ces sous-syste- 

mes on a: À, — Ào—Q (f), Ào —=À3= (6), 

ou À = À = (t) et donc À, = À = à = 

Fig —q (€) (À se rapporte au sous-système 


Les 


La fonction S,; définie par l'équation = dS, est appelée 
entropie du premier système, et la fonction S. définie par l'équation 


NTI dS, est l'entropie du deuxième sous-système. 
Si l'on divise l'expression (3.9) par (3.18), on obtient 


Le = AS Sd = dE) = 48 

OÙ S = $, + $S, est l’entropie de tout le système, égale à la somme 
des entropies des sous-systèmes constitutifs. Comme il résulte de sa 
définition, l'entropie est une fonction additive dont la valeur est pro- 
portionnelle au nombre de particules constituant le système. 

Il est donc démontré que parmi les diviseurs intégrants d'un 
élément de chaleur ôQ il existe un œ (t) qui ne dépend que de la tem- 
pérature { et qui est le même pour des systèmes quelconques en équi- 
libre thermique. 

Echelle thermodynamique des températures. — La température 
empirique { que nous avons utilisée jusqu'ici se détermine par la 
variation d’un paramètre quelconque (par exemple. du volume) de 
telle ou telle substance thermométrique (du mercure, de l’alcool, 
etc.). Comme nous l’avons déjà dit, sauf les points fixes 0 et 100 °C, 
les thermomètres comportant des corps thermométriques différents 
indiqueront dans toutes les autres conditions des températures dif- 
férentes. Cela montre de façon particulièrement claire l’arbitraire et 
l'insuffisance d’une telle détermination de la température en tant 
que mesure objective de l’intensité de l’agitation thermique. 

Le second principe de la thermodynamique enlève ce défaut et 
permet d'établir une échelle thermodynamique dans laquelle la 
température ne dépend pas du choix de la substance thermométrique 
et, pour cette raison, est appelée température absolue. En effet, puis- 
que le diviseur intégrant œ (t) de l’élément de chaleur ne dépend que 
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de la température, il peut servir à mesurer la température. C’est la 
température TZ = œ({) qui constitue précisément la température 
thermodynamique (absolue), car comme il sera montré, la valeur nu- 
mérique de la fonction œ (t) ne dépend pas du choix de la tempéra- 
ture empirique bien que la forme de cette fonction en dépende. 
Cherchons la relation entre les températures thermodynamique 
et empirique. Soit t la température empirique d’un système mesurée 
par la valeur d'un paramètre quelconque d’une substance thermo- 
métrique et T = œ (ét), la température thermodynamique de ce sys- 
tème. L'état de la substance thermométrique est défini par le pa- 
ramètre externe a et par la température empirique t ou par la valeur 
de la température thermodynamique 7 =  (t). Alors, pour cette 
substance on a ÔQ = dU + Ada d’après le premier principe de la 


thermodynamique et © — dS d’après le second principe, ce qui 
permet d'écrire 
(OU/0T)a d7 + [(U/0a)r + A] de _ ( os 


T 
d’où 
Ga r (éres (ere 7 Lt 4]. 
Puisque = , On a 
#lr(o).]= (7 L&),+4]} 
ou 
r (4). (4) +4 49 
Comme Made on a {—%(T) et T(S) = (SE), +4. d’où 
il vient 7 ee, En effectuant l’intégration, on obtient 
{ 
= oo Te 
ce qui signifie que 
T =T,e! (3.20) 


où Z'et T, sont les températures dans l’échelle thermodynamique 
correspondant aux températures empiriques t et é. 

De l’expression (3.20) il ressort que lorsque le système passe par 
voie équilibrée d’un état à un autre, la température T7 ne peut pas 
changer de signe : elle est toujours soit positive, soit négative. Il est 


5—0428 
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impossible de démontrer que la température thermodynamique est 
positive ou négative. Son signe se détermine par une condition supplé- 
mentaire liée à la définition de ce qu'on entend par température plus 
élevée et moins élevée. On convient de considérer que lorsqu'un 
corps en équilibre reçoit de la chaleur. les paramètres externes étant 
maintenus constants, sa température s'élève, c'est-à-dire que C, = 
— (AUOT), >> 0 (v. $ 2). Cette condition supplémentaire conduit à 
une température thermodynamique positive (7 => 0) (v. $ 28). 

En considérant (conformément à la condition adoptée *) définis- 
sant la température plus élevée et moins élevée) que la température 
T est positive, nous arrivons à la conclusion que les systèmes habi- 
tuels ne peuvent pas avoir une température thermodynamique né- 
gative. 

La formule (3.20) définissant la température 7 peut être mise 
sous une autre forme. Pour une température empirique #,, la tempé- 
rature thermodynamique T7, — T, exp Z,, d’où on tire 


(2A/ôt), dt 
avec li— | (OU/6a) + À 


Divisons l'expression (3.20) par (3.21), il vient F Les — 
140 
exp 


=sphi 
xp 7 
TT, =T,) TT | (3.22) 


Choisissons une échelle de température telle que les différences 
entre les points fixes £#, — {, = 100 °C et T7, — T, — 100 K corres- 
pondent l’une à l’autre. Alors, 

exp 

Cette formule permet de calculer la température thermodynami- 
que 7 correspondant à une température empirique donnée ft déter- 
minée d’après une propriété quelconque d’une substance thermomé- 
trique ou d’une autre. 

Montrons maintenant que pour un état donné la température 
thermodynamique T ne dépend pas du choix du corps thermométri- 
que. Supposons que l’état d’un certain système est caractérisé non 
seulement par la température empirique {, mais encore par une 
autre température empirique t = t (f). La température thermody- 
namique @ déterminée à l’aide de la température empirique + (pour 


*) Cette condition supplémentaire conduit à l'énoncé du second principe 
de la thermodynamique pour des transformations équilibrées des systèmes 
adiabatiques sous forme de la Loi de La croissance de l'entropie (v. $ 17). 
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la même différence 6, — ©, — A — To = 100 entre les points fi. 
xes) est égale à 
8 —100 1: 


eXP J1r—1 ” 


t 
GAlODe dr _ | (2A/ODer(AE/AT dr _ y 
T | (QU/da)}: +A . (OU/da)t + À | 
To o 
 — ( (Ga/ot)a dr _ (* (24/ôt)a-(dt/dt) dr _ y 
di (OU/6a)x + À (OU /8a)t + A ; 
To o 
et donc 6 = 7, c’est-à-dire que la température déterminée dans 
l'échelle thermodynamique est indépendante du choix du corps 
thermométrique. 

Cela signifie que pour calculer la température thermodynamique 
au moyen de la formule (3.23) on peut prendre comme corps thermo- 
métrique un gaz parfait soumis à une pression s’exerçant dans toutes 
les directions À = p, a = V. Pour un gaz parfait à volume constant 
P = Po (A + at), où & — 0,003661 K-1 = 1/273,15 K-1, t est la 
température dans l'échelle Celsius, (0U/9V), = 0. Dans ce cas les 
intégrales Z et JZ, ont pour valeurs respectives 


LS 
n° 


r= | (ôplôt}y dt .. œ dt 
) (0U/9V)r+p : 1+ at 


En introduisant ces valeurs de Z et Z, dans la formule (3.23), on 
obtient T — 100 TE , et comme f,; — ft, = 100 °C, il vient, 
T— +0 


T = Aa +t = 273,15 + t. 


Le zéro absolu de température dans l'échelle Celsius est égal À 
— 273,15 °C. 

Avec la quantité 100 que nous avons choisie pour la différence 
de température 7, — T, entre les températures correspondant aux 
points fixes c'est-à-dire en prenant pour unité de température 
le degré Celsius, la température thermodynamique coïncide avec la 
température mesurée au thermomètre à gaz parfait dans l'échelle 
Kelvin *). Si l’on fait usage du degré Réaumur, c’est-à-dire si l’on 


1+ at: l 1+at: 


ia 1HLato” 1 1 +ato ‘ 


*) Le kelvin est égal à 1/273,16 de Ro LE thermodynamique du triple 
point de l’eau. Cette définition a été donnée dans la résolution FA Dixième 
Conférence générale des poids et mesures (1954). En même temps, dans l'échelle 
pratique internationale de température la température t — 0,01 °C (valeur 
exacte) est adoptée pour le point triple de l’eau. 

C'est pourquoi la formule de passage de l’échelle pratique à l'échelle ther. 
modynamique est de la forme 


T = 1 °C + 273,15 °C. 
5% 
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pose 
tt —to = 80°R et T, — T, — 80K, 


on obtient 1/x — 273,15-80/100 = 218,4 et T = t + 218,4. 
Dans l'échelle Réaumur le zéro absolu est égal à —218,4 °R. 


$ 15. Equation fondamentale 
de la thermodynamique pour les transformations équilibrées. 
Relation entre l’équation d'état et l’équation d’énergie 


Le second principe de la thermodynamique établit que dans les 
transformations équilibrées 6Q = T dS. En réunissant cette expres- 
sion et l'équation du premier principe de la thermodynamique 


6Q = dU + 3; 4; des, on obtient l'équation fondamentale de la 


? 
thermodynamique pour les transformations équilibrées 


T dS = dU + Ÿ 4, das. (3.24) 


. Pour un système simple soumis à une pression uniforme p, l’équa- 
tion (3.24) prend la forme 


T àS = dU + p dÿ. (3.25) 


L'équation (3.24) est une équation de départ pour l’analyse de 
toutes les transformations équilibrées subies par des systèmes ther- 
modynamiques à nombre constant de particules. 

Comme nous l’avons vu, le calcul de nombreuses grandeurs exige 
que l’on connaisse tant l’équation d'état que l’équation d'énergie. 
Par voie expérimentale ces équations peuvent s’obtenir indépendam- 
ment l’une de l’autre. L'équation (3.24) permet d'établir entre elles 
une relation différentielle qui rend inutile dans certains cas la con- 
naissance soit de l’équation d’ énergie, soit seulement de la dépen- 
dance de l'énergie interne vis-à-vis des paramètres externes. En 
effet, à partir de l’équation fondamentale (3.24) de la thermodynami- 
que, on trouve 


ds = a mes 2 6 dT ++ r > [(< _ +) +4] da. 


as, T 


Dès lors 


= r or das (ar our 7 Lu Jour + 41] 


n 


(= 2; 4240), 


d’où l’on obtient, de façon analogue à (3.19), l'équation différen- 
tielle suivante qui lie entre elles l'équation d’état et l'équation 
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d'énergie : 
T(SF). = (er )r +41. (929) 


Pour un système simple soumis à une force de pression uniforme 
À = p, a = V, l'équation (3.26) devient 


op _ oU 
T (57 )v = (5), Ed (3-27) 
Appliquons l’équation (3.27) pour calculer l'énergie interne d’un 
gaz parfait, d'un gaz de Van der Waals et la différence entre les ca- 
pacités calorifiques de divers systèmes. 


Pour un gaz parfait, l'équation d’état est celle de Clapeyron- 
Mendéléev 
pV = RT. 


Il résulte de cette équation que (6p/ôT)y — R/V. En introdui- 
sant cette valeur de la dérivée (ôp/0T)y dans la formule (3.27), on 


; : (9U) 
obtient la Loi de Joule OV) r 


vu, de trouver l’équation d'énergie du gaz si l’on connaît la varia- 
tion de sa capacité calorifique avec la température : 


U — \ CydT. 


— 0 qui permet, comme nous l’avons 


Pour un gaz parfait monoatomique on a, à une constante additive 


près, 
U — Cy T. (3.28) 


Si l’on utilise la valeur de la capacité calorifique molaire du 
gaz parfait monoatomique Cy = “/,R, on peut obtenir à partir des 
formules (3.27) et (3.28) une relation algébrique entre ses équations 
d'état et d'énergie: 

pV = */a;U (3.29) 
et 
D'= "10, (3.30) 


où u — U/V est la densité d'énergie du gaz parfait monoatomique. 

On établit en physique statistique que la relation (3.29) entre la 
pression p et l'énergie UÜ est valable non seulement dans le cas de 
gaz parfaits monoatomiques habituels (obéissant à l'équation de 
Clapeyron-Mendéléev et dits classiques), mais également dans le 
cas de gaz parfaits quantiques (non relativistes) constitués tant de 
particules de Bose que de celles de Fermi, lorsque l'énergie cinéti- 
que de ces particules est beaucoup plus petite que leur énergie propre 
mc® (c étant la vitesse de la lumière). Pour un gaz parfait quantique 
relativiste, lorsque l'énergie cinétique de ses particules est compa- 
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rable ou très supérieure à leur énergie propre, la relation entre p 
et U est de la forme 
V = YU, (3.31) 


si bien que p = {/;u. 
Pour un gaz réel dont l’équation d’état est constituée par l’équa- 


tion de Van der Waals p — — _ , On a 


V —b 
( ôp }, __ _ÆR 
oT  V—b° 


En introduisant ces expressions dans l’équation (3.27), on obtient 
(OU/OV)r = a/V*°. Ainsi 


dU = (+), dr +5) dV = Cy àT +4 dv, 


U = \ CydT —+. (3.32) 


Vu que la capacité calorifique Cy des gaz réels varie faiblement 
avec la température l'équation (3.32) peut s’écrire sous la forme 


U = CyT — alV + U,. 


Le premier terme de la formule (3.32) traduit l'énergie cinétique 
moyenne des molécules de gaz, et le second terme exprime l'énergie po- 
tentielle d'interaction des molécules correspondant aux forces d’attrac- 
tion de Van der Waals. Le premier principe de la thermodynamique 
donne pour la ue entre les pou calorifiques l’expression 


(2.7):C,—Cy— [ (+ ). + p  (T (5) . Pour pouvoir calculer à l’aide 


de la formule (2.7) 1a différence C, — Cy il est nécessaire de con- 
naître tant l'équation d’état p = p  (T, V) que l’équation d'énergie 
U=U (T,, V). En établissant une relation entre ces équations, le 
second principe permet de déterminer la différence C, — Cy à 
partir de la seule équation d'état. En effet, en se servant de 6. 27) *), 
on trouve 


OT 


Les dérivées intervenant dans cette expression sont faciles à 
déterminer. À cet effet, il suffit de connaître la seule équation d'état 
p = PT, V) ou de mesurer directement le coefficient de dilatation 


A S (5), Tr) (3.33) 


volumétrique « — _ (7), et le coefficient de compression ther- 
0 
e 1 (14 
mique ff = —-—{|—). 
L p Vo ap } 


*) Dans le cas général, les formules (2.6) et (3.26) donnent 
Ca—C=T (). Le 7), (3.33°) 
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A partir de l'identité (v. problème 1.7) (S). (50), (551 = 
= —1 et des expressions pour & et $ on trouve 


OR} for) op) 
(57 ),= (F7), | NV |r = B ‘ 
Introduisons cette dérivée dans la formule (3.33), il vient 
Cp — Cy = V,Ta?/$. (3.34) 


Vu que suivant la condition de stabilité d’un état d'équilibre on 
a toujours (0V/4p)}r << 0 et donc $ >> 0, il s'ensuit de l'équation 
(3.34) que C, > C-. L'égalité a lieu pour & = 0. Par exemple, pour 
l'eau à 4 °C sous la pression atmosphérique normale, lorsque sa 
densité est maximale et &« change de signe: 


a << 0 pour 0O<t<4°C, 
a > 0 pour t > 4°C. 


Un tel comportement du coefficient de dilatation volumétrique 
de l’eau est à l’origine de sa propriété anormale : lors de la compres- 
sion adiabatique dans l'intervalle de température 0 < t << 4 °C, elle 


ne s’échauffe pas comme d’autres liquides et tous les gaz, mais se 
refroidit *). 


$ 16. Calcul de l’entropie. Paradoxe de Gibbs 


Suivant l'équation fondamentale (3.24) de la thermodynamique 
la variation d’entropie d'un système lorsqu'il passe par voie équi- 
librée d’un état à un autre, est égale à 


dU+ Ÿ Ai da; 
i 


Sa —S,= \ (3.35) 
1 


Pour calculer la différence S, — S, à l’aide de la formule (3.35), 
il est nécessaire de connaître aussi bien l’équation d’état que l’équa- 
tion d'énergie: 
À ; = À; (a, +. An; T), U = U (a,, . + +3 An: T , 
LA 2e 0): 
*) La température de l’eau de densité maximale, égale sous la pression 


normale à 4 °C, ne reste pas constante, mais diminue lentement lorsque la pres- 
sion augmente: de 2,2 °C pour chaque 9,8 MPa. 
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Pourtant, si l’on fait usage de l'équation différentielle (3.26) 
qui lie entre elles ces équations on obtient 


2 QU/OT), A7 + D [(8U/6a1)r à, + A1) dai 


SaS = | ——% 


Ce dr 
ï +... In 0À; 
nr +2 (Sr), des (3.36) 


d’où l’on voit que pour trouver * variation d’'entropie S, — S, il 
suffit de connaître l’équation d'état et la variation de l’énergie in- 
terne avec la température seulement (la connaissance de sa variation 
en fonction des paramètres externes n’est pas indispensable). 

Pour un système simple soumis à une pression extérieure unifor- 
me, la formule (3.36) donne 


2 
S, _s,=(crir 4 | (22) av. (3.37) 
1 1 


Etant donné que pour une mole de gaz parfait pV — RT et 
(0p/0T)y = R/V, on trouve pour un gaz à Cy = C* 


S3 — S1 = Cv? L+Rh=Crnp+RIn? 


où v, et v, sont les di par particule aux états it et final 
respectivement. Il en résulte que l’entropie d’une mole de gaz a pour 
valeur 


S=CyhT+Rlinv+S,, (3.38) 
où 
So = S; (T;, V,) —— Cy In VA = R In U]. (3.39) 


L’entropie de v = N/N, moles de gaz parfait occupant le volu- 
me V à la température T a pour expression 


S=v{iC;>iInT +RIn (V/N) +S,], (3.40) 


où, en vertu de l'égalité (3.39), S, ne dépend pas du nombre W de 
particules. L'expression (3.40) traduit la variation de S en fonction 
de N, T et V 

S'il y a mélange de gaz parfaits différents, on peut, en utilisant 
des parois semi-perméables (c’est-à-dire perméables à un gaz et im- 
perméables à un autre) séparer ce mélange de façon réversible en ses 
constituants, chacun d’entre eux ayant le volume du mélange, sans 
fournir de la chaleur, ni dépenser du travail, c’est-à-dire sans varia- 
tion d’entropie du système (v. problème 3.26). Ceci conduit au 
théorème de Gibbs sur l’entropie d’un mélange gazeux: l’entropie 
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d'un mélange de gaz parfaits est égale à la somme des entropies de 
ces gaz dont chacun occupe séparément, à la température du mélange, 
le même volume que le mélange tout entier *). 

En appliquant ce théorème, calculons l’augmentation de l’en- 
tropie lors du mélange de deux gaz différents initialement séparés 
par une paroi, occupant les volumes V, et V, et portés à la même 
température 7 (v, et v, sont les nombres de moles de chaque gaz). 

L'’entropie des gaz avant le mélange s'exprime par 


S;,=vlCv.InT +RIn (V/N;) + Sol + 
+vCv,inT+RIn (V,/N,) + Sol, 
et après le mélange, lorsque chacun des gaz occupe tout le volume 
Vi +7, par 
Sr = iCv,inT+Rin((V, + V.YNI]J LS} + 
+ Va{Cv,lnT + RIn((V: + V.)/Ne] + So}. (3.41) 
La variation d'entropie par suite du mélange a pour expression 
AS = Sy; —S;, =vRInf(V, + V,)/V,] + | 
+ VRInf[(V; + V,)/V,], (3.42) 
ce qui montre que la variation d’entropie lors d’un mélange isother- 


me de gaz parfaits se détermine uniquement par la partie de l’en- 
tropie dépendant de la configuration (du volume) 


Sx = vR In (V/N) (3.43) 


et que les autres termes de la formule (3.40) n’y jouent aucun rôle. 
Dans le cas particulier de quantités égales de gaz (v, = v, = v — 
= N/N,) occupant avant le mélange des volumes égaux (V, — 
= V, = V), on obtient pour la partie configurationnelle de l’en- 
tropie du système 


S, = 2vR In (V/N) (3.44) 
et 
S,; = 2v R In (2V/N). (3.45) 
La variation d’entropie par suite du mélange est 
AS = 2vR In 2 = 2EN In 2. (3.46) 


Les relations (3.42) et (3.46) montrent que la variation d’'entro- 
pie lors du mélange de deux gaz parfaits dépend uniquement du 
nombre de moles de ces gaz et ne dépend pas de leur nature. Dans le 


*) Il est également possible de séparer un mélange gazeux de façon réversi- 
ble, c'est-à-dire de démontrer le théorème de Gibbs sans avoir recours à des 
parois semi-perméables. Le théorème de Gibbs peut aussi être démontré à l’aide 
de la loi de Dalton (v. problème 3.6). 


74 SECOND PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE {[Ch. 3 


cas limite de mélange de deux gaz identiques l’entropie ne doit 
accuser aucune croissance, parce qu'après l'élimination de la paroi 
séparatrice le système ne subit aucune transformation thermodyna- 
mique. Cela signifie que lors du calcul de la variation d’entropie le 
mélange de deux gaz identiques ne doit pas être considéré comme un 
cas limite de mélange de deux gaz différents et que lors du passage 
d’un mélange de gaz séparables et ayant des propriétés aussi voisines 
que l’on veut à un mélange de gaz identiques AS subit un saut, con- 
nu sous le nom de paradoxe de Gibbs *). 

Pour calculer la variation d’entropie par suite du mélange de 
deux portions d'un même gaz, il faut utiliser: soit directement 
l'expression (3.40) définissant l’entropie d’un gaz chimiquement ho- 
mogène (v. problème 3.27); soit le théorème de Gibbs modifié, 
suivant lequel l’entropie d’un mélange gazeux de deux portions 
identiques d’un même gaz est égale à la somme des entropies des 
deux portions dont chacune occupe séparément tout le volume dimi- 
nué de 24N In 2 (v. problème 3.28); soit enfin, la formule (3.45) 
donnant l’entropie d'un mélange de différents gaz, en tenant compte 
de la variation discontinue de leur densité dans le cas limite de mé- 
lange de gaz identiques, c’est-à-dire qu’en passant au mélange de gaz 
identiques, il faut remplacer dans la formule (3.45) la densité N/V 
par 2N/V (v. problème 3.34). 

Résoudre le paradoxe de Gibbs, c’est établir la base physique 
pour le saut de la grandeur AS lors du passage d’un mélange de gaz 
aussi voisins que l’on veut l’un de l’autre à un mélange de gaz iden- 
tiques. 

Il existe dans la littérature un point de vue suivant lequel le pa- 
radoxe de Gibbs sur la variation discontinue de AS est lié à l’im- 
possibilité objective d’un rapprochement continu des paramètres 
caractérisant les gaz à mélanger, ce qui est supposé lors de l’établis- 
sement du paradoxe de Gibbs. Pour la discussion de ce point de vue, 
voir la solution du problème 3.34. 

La base physique du paradoxe de Gibbs est l'impossibilité de 
séparer en portions initiales un mélange de gaz identiques, à la 
différence de la séparation admise par la thermodynamique d'un 
mélange de gaz aussi voisins que l’on veut l’un de l’autre. C’est par 
suite de cette particularité du mélange de gaz identiques par rapport 
au mélange de différents gaz que les densités des gaz à mélanger va- 
rient de manière discontinue lorsqu'on passe du mélange de gaz 
aussi voisins que l’on veut au mélange de gaz identiques, ce qui 
conduit à une variation discontinue de AS. 


*) On appelle paradore une assertion vraie mais inhabituelle, contraire 
à l'opinion commune et dont on a envie de dire qu'elle est impossible. 

Une assertion fausse mais qui paraît être vraisemblable est appelée paralo- 
gisme. Le paralogisme est un faux raisonnement fait de bonne foi. 
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En raison de cette particularité propre au mélange de gaz iden- 
tiques, il devient inadmissible de faire tendre vers zéro la diffé- 
rence entre les gaz dans la formule générale (3.41) donnant l’entro- 
pie d’un mélange de différents gaz. Pour calculer à l’aide des for- 
mules (3.41) et (3.45) l’entropie d’un mélange dans le cas limite de 
mélange de gaz identiques, il faut non seulement poser que le pa- 
ramètre de différence est égal à zéro, mais encore tenir compte de la 
variation discontinue de la densité des gaz à mélanger (v. problè- 
me 3.34). 

Dans les cas où le mélange de gaz identiques ne présente pas la 
particularité physique susmentionnée, c'est-à-dire lorsque le mé- 
lange gazeux est impossible à séparer non seulement dans le cas de 
mélange de gaz identiques mais également dans celui de gaz thermo- 
dynamiquement différents, les densités des gaz mélangés ne subis- 
sent aucun saut au passage du mélange de gaz aussi voisins que l’on 
veut au mélange de gaz identiques. Dans ces cas on peut donc faire 
tendre vers zéro les paramètres de différence des gaz dans la formule 
de l'entropie du mélange de différents gaz et ce deuxième type de 
mélange de gaz identiques n’a aucun rapport avec le paradoxe de 
Gibbs (v. problèmes 3.29, 3.30). 

Examinons pour conclure le sens physique de l’entropie. La 
fonction d'état univoque appelée entropie, dont l'existence pour 
chaque système en équilibre établit le second principe de la thermo- 
dynamique, n’est pas une grandeur évidente: on peut la calculer, 
mais on ne peut pas la mesurer directement comme par exemple la 
température ou le volume: les entropiemètres n'existent pas. 

Le sens physique de l’entropie peut être mis en évidence tant 
par l'analyse des transformations en équilibre que par celle des 
transformations hors d’équilibre. L'analyse des transformations hors 
d'équilibre permet de mettre à jour un sens thermodynamique plus 
profond de l’entropie. Ce sens consiste en ce que la variation d'en- 
tropie constitue une mesure de l'irréversibilité des transformations 
d’un système isolé et caractérise le sens dans lequel évoluent les 
transformations naturelles subies par un tel système. 

Lors de l’analyse des transformations équilibrées la notion d’en- 
tropie peut être comprise dans une certaine mesure à partir des rai- 
sonnements qui suivent et qui expliquent le sens de l'équation 


__ 60 
ds = 


définissant la différentielle de l’entropie. 

Le premier principe établit que l’élément de chaleur 6Q n'est 
pas une différentielle totale (v. $ 7). Le sens physique de cette 
assertion consiste en ce que la quantité de chaleur nécessaire pour 
passer d’un état à un autre dépend du chemin suivi (c'est-à-dire des 
conditions de passage). 
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Envisageons le passage du système de l’état Z à l’état 2 suivant 
les chemins 7 ou /J (fig. 8). Partageons ces chemins en éléments sur 
lesquels le système reçoit à la température T des quantités de cha- 
leur ôQ correspondantes. Les quantités de chaleurs totales nécessai- 

res pour passer de l’état Z à l’état 
2 Z2suivant ces cheminss’expriment 

par 


Qi= | 6, Qu= | 80. 
(1) (11) 

et le premier principe établit 

ll qu’en général Q: > Qrr. Cepen- 

1 dant, si la quantité de chaleur 6Q; 

Fig. 8 reçue par le système sur un cer- 

tain élément du chemin quelcon- 

que est divisée par la température 7; à laquelle cette chaleur a 

été communiquée et qu’on calcule la somme (l'intégrale) de ces cha- 

leurs (réduites) sur tout le chemin Z et sur tout le chemin 71, on 

trouve (expérimentalement ou suivant le second principe de la ther- 

modynamique pour les transformations en équilibre) que ces som- 

mes (intégrales) des chaleurs réduites sont les mêmes pour tous les 
chemins empruntés lors du passage : 


6Q _. 6Q 
Ve | + 49) 
(1) (11) 
Cela signifie qu’il existe une certaine fonction d'état univoque 
dont la variation est définie par l’intégrale (3.47) et que l’on appelle 
entropie : 


S—s=\ ©. (3.48) 


Un sens plus profond des entropies est mis en évidence par la 
physique statistique qui établit que l’entropie S du système à un 
état donné caractérise la probabilité de cet état: 


S = kln W, (3.49) 


où k est la constante de Boltzmann ; W, la probabilité thermodyna- 
mique de l’état, déterminée par le nombre de microétats qui réali- 
sent le macroétat donné. La relation (3.49) exprime le principe de 
Boltzmann. Le caractère unilatéral de la variation d’entropie d'un 
système isolé est déterminé par le passage du système d’un état 


% 


moins probable à un état plus probable. 


Comme il a été établi par C. Shannon, l'information J sur le système, obtenue 
lors de l'observation du système, est liée à la variation que subit pendant ce 
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temps la probabilité d'état du système par la même relation (au signe près) que 
(3.49). Cette similitude de forme des expressions de l’entropie thermodynamique 
$ et de la diminution de l'information 7 (de « l'entropie de l'information » 
d'après Shannon) a conduit beaucoup d'auteurs à une identification non fondée 
de l'entropie thermodynamique et de « l’entropie de l’information », bien que 
cette dernière ne soit pas un paramètre thermodynamique. L'emploi d'un même 
terme (entropie) pour des grandeurs différentes ne peut qu'induire en erreur. 


$ 17. Second principe de la thermodynamique 
pour les transformations hors d’équilibre. 
Equation fondamentale et inégalité fondamentale 
de la thermodynamique 


L'existence d’une nouvelle fonction d'état univoque — l’entro- 
pie S — pour un système à l’état d'équilibre exprime le second 
principe de la thermodynamique 


pour les transformations équili- e 

brées. Enonçons EAN le \ 2 
second principe pour les transforma- 
tions hors d’équilibre, c'est-à-dire 
irréversibles. 

Envisageons (fig. 9) deux états 
d'équilibre voisins Z et 2 d’un cer- 
tain système. Supposons que lors 
du passage hors d'équilibre d'un nn. 
état à l’autre *) le système reçoit Les 
de la part d’un corps quelconque 
une quantité de chaleur ôQ,.. et effectue un travail 86W,.«, si bien 
qu'en vertu du premier principe on peut écrire 


ÔQh.e = dU + 5Wi.e- (3.50) 


Si le système passe de l’état Z à l’état 2 par voie équilibrée et si 
la quantité de chaleur qu'il reçoit du même corps est égale à 6Q et 
le travail effectué est ÔW, on a 


6Q = dU + 8W. (3.51) 


Le premier passage est obligatoirement irréversible de sorte que 
le retour du système à l’état initial est impossible sans compensation ; 
le deuxième passage est réversible, si bien que le système peut reve- 
nir à l’état initial sans provoquer aucun changement des corps envi- 
ronnants. En soustrayant l'équation (3.51) de l'équation (3.50), on 
obtient pour une transformation fermée 


ÔQh.e — 00 = ôW.e — ÔW. (3.52) 


*) Sur la figure 9, le passage hors d'équilibre du système est représenté 
par un ensemble de traits puisque de tels passages ne peuvent être représentés 
par aucun diagramme. 
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Cette différence ne peut pas être nulle, sinon cela signifierait 
qu'une transformation irréversible du passage du système d’un état à 
un autre pourrait se réaliser en sens inverse, de façon équilibrée et 
sans changement des corps environnants (en communiquant à la 
source de chaleur une quantité de chaleur ÊQ = 6Q,. et en effec- 
tuant un travail ÔW = ôW,..). La différence (3.52) ne peut pas 
être positive, sinon cela signifierait que pendant la transformation 
fermée le système a effectué un travail ôW,.. — 6W > 0 en puisant 
de la chaleur 6Q, . — 6Q = 0 dans une seule source chaude sans 
compensation aucune. La différence (3.52) peut être négative. Cela 
signifie que lors du retour du système à l’état initial une partie de 
la chaleur 8Q — 60... > 0 est fournie à la source de chaleur grâce 
au travail extérieur ÔW — ÔW,., ce qui est possible *) suivant le 
second principe (sa deuxième partie): ÔQn.e — ÔQ = ôW,. — 
— ÔW > 0. Il s'ensuit que 


W> Wie (3.54) 


Puisque 68Q = T dS, la relation (3.53) donne T dS > 6Q,.. 
En posant T>0K,ona 


ds > ne, (3.55) 
2 
S,—8> | 2e. (3.56) 


1 


Nous tirons des expressions (3.55) et (3.56) les conclusions sui- 
vantes : 

1. Le passage du système d'un état à un autre, effectué par 
voie adiabatique équilibrée (ôQ = T dS = 0) est irréalisable par 
voie adiabatique hors d'équilibre (6Q4.+. = 0, d$ >> 0) et inverse- 
ment. 

De ce fait, bien que dans les transformations adiabatiques le 
travail effectué par le système tant dans la transformation équilibrée 
que dans la transformation déséquilibrée soit égal à la diminution 
de l’énergie interne, le travail ÔôW dans la transformation adiabati- 
que équilibrée ne peut pas être comparée au travail ÔW,.. dans la 
transformation adiabatique déséquilibrée, même si la diminution 
de l'énergie interne lors de telles transformations est la même, 


*) Si la proposition sur l'impossibilité du moteur perpétuel de deuxième 
espèce admettait l’inversion, c'est-à-dire si le travail lui aussi ne pouvait être 
transformé complètement en chaleur sans compensation, la différence (3.52) 
ne pourrait être négative. Si la première condition (3.1) était satisfaite, cela 
signifierait que la transformation fermée représentée par la figure 9 est impossi- 
ble. Actuellement, on peut en indiquer un exemple (v. $. 31). 
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parce que les états finals auxquels aboutissent ces transformations 
adiabatiques seront différents. Toutefois, si pour le passage adiaba- 
tique équilibré du système de l’état 7 à l'état 2, 5W — —dU, pour 
le passage déséquilibré mais non adiabatique de l’état Z à l’état 2 
on a ôWpe< —dU [v. (3.54)]. 
2. Pour une transformation adiabatique déséquilibrée (6Q, . — 
=0)ona 
dS > 0 et S, — S, => 0, (3.57) 


c'est-à-dire que par suite de cette transformation le système passe à 
un état de plus grande entropie : dans les transformations adiabatiques 
hors d'équilibre l'entropie du système évolue en croissant. 


Le fait que dans les transformations déséquilibrées des systèmes adiaba- 
tiques l’entropie évolue en croissant et non en décroissant est lié à la condition 
qui détermine la valeur pre de la temperature thermodynamique. Pour 
une autre condition supplémentaire conduisant à T7 <O0K, nous aurions à 
partir de (3.53), pour des transformations Lo Re des systèmes adiaba- 
tiquement isolés (systèmes habituels) la loi de la décroissance de l’entropie et 
non pas celle de sa croissance. 

Ainsi, la loi sur la croissance de l’entropie présente non seulement un aspect 
objectif (évolution unilatérale des transformations naturelles) mais également 
un aspect subjectif, à savoir : le signe de la température thermodynamique qui 
confère une expression déterminée à l'aspect objectif sans changer son essence. 
Cela signifie entre autres qu'il est inadmissible de démontrer la positivité de la 
température thermodynamique en se basant sur la loi de la croissance de l’en- 
tropie parce que l'énoncé du second principe pour les transformations hors 
d'équilibre des systèmes adiabatiquement isolés (habituels) suppose déjà que 
la température thermodynamique est positive. 


Cette proposition sur la croissance de l’entropie d'un système adia- 
batiquement isolé parcourant des transformations hors d'équilibre (loi 
_ de la croissance de l’entropie) traduit le second principe de la thermody- 
namique pour les processus hors d'équilibre. Elle permet de caracté- 
riser l’entropie comme une mesure de l'irréversibilité des transfor- 
mations subies par un système isolé. C’est là que réside le sens phy- 
sique de l’entropie si on traite celle-ci en tenant compte des parti- 
cularités propres aux transformations hors d'équilibre. 

Puisque toutes les transformations naturelles spontanées évo- 
luent à une vitesse finie, c’est-à-dire sont des transformations hors 
d'équilibre, l’entropie des systèmes isolés effectuant de telles trans- 
formations évolue toujours en croissant. Ainsi, le second principe 
de la thermodynamique pour les transformations hors d'équilibre 
indique le sens d’évolution des transformations naturelles : les trans- 
formations naturelles des systèmes isolés (ou seulement adiabati- 
quement isolés) évoluent dans le sens de croissance de l’entropie. 

Pour une transformation cyclique hors d'équilibre on tire de la 
formule (3.56) l'inégalité dite de Clausius 


be <0. (3.58) 
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Cette inégalité exprime, de même que la formule (3.56), le se- 
cond principe pour des transformations hors d'équilibre des systèmes 
adiabatiquement non isolés [à la différence des inégalités (3.57) qui 
se rapportent aux systèmes adiabatiques]. 

I1 faut se garder d'interpréter les inégalités (3.56) et (3.57) dans 
ce sens que la variation d’entropie est plus grande lors du passage 
hors d'équilibre du système de l’état Z à l’état 2 que lors d’un tel 
passage en équilibre. L’entropie est une fonction d'état univoque, de 
sorte qu’à chacun de ses états le système possède une seule entropie 
bien déterminée. Cela signifie que la différence d’entropie S, — $, 
ne dépend pas de ce que le passage du système de l’état 7 à l’état 2 
s'effectue en équilibre ou hors d'équilibre. Le signe d’inégalité dans 
la formule (3.56) indique que l'intégrale au second membre de la 
formule, prise sur le parcours hors d'équilibre, ne détermine pas la 
différence d’entropie entre les états final et initial mais est infé- 
rieure à cette différence. D’une manière analogue, l'inégalité (3.57) 
signifie que le système adiabatique peut passer par des transforma- 
tions hors d’équilibre à des états où son entropie est plus élevée. 
C'est là que réside le sens de la loi de la croissance de l’entropie des 
systèmes adiabatiques subissant des transformations hors d’équi- 
libre. De tout ce qui précède il résulte que pour calculer la variation 
d’entropie S, — S, lors du passage hors d’équilibre du système de 
l’état Z à l’état 2 il faut faire passer le système de l’état 7 à l’état 2 
par voie équilibrée et déterminer S, — S, à l’aide de la formu- 


le (3.35) (v. problème 3.36). L'inégalité dS >= LOnee et donc l’iné- 


galité de Clausius & he < 0 résultent de l'inégalité 6Q > ÔQu.e 


si on y introduit 6Q = T dS. Quant à l'inégalité ÔQ = 60... elle- 
même, elle est obtenue à partir de la condition que lors des passages 
en équilibre et hors d'équilibre du corps à un état final bien défini 
il reçoit la chaleur de la part d’une seule et même source. Cela si- 


gnifie que dans l'inégalité dS > Ie et dans l'inégalité de Clausius 


T est la température de la source de chaleur et non celle du corps. 

Nous avons déjà utilisé l’inégalité (3.54) dans le cas particulier 
du travail effectué lors d’une détente en équilibre et hors d’équilibre 
du gaz (v. $ 5). Ici, elle est établie sur la base du second principe 
dans le cas général pour toute transformation hors d'équilibre. De 
la formule (3.54) il résulte que si le système passe par voie équilibrée 
de l’état Z à l’état 2 sans produire aucun travail (5W — 0), son 
passage de l’état Z à l’état 2 par voie hors d’équilibre sans produc- 
tion de travail (ÔôW:.. — 0) est impossible à réaliser. C’est pourquoi, 
dans les processus de passage en équilibre et hors d’équilibre du 
système d’un état à un autre sans production de travail les quanti- 
tés de chaleur correspondantes 80 et ÔQ,. dépensées dans ces pro- 
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cessus ne doivent pas être comparées parce que les états finals de 
tels passages seront différents. L’ignorance de cette conséquence du 
second principe peut conduire à des erreurs (v. problème 3.39). 

Le second principe pour les processus hors d'équilibre montre le 
caractère relatif de l’impossibilité de la voie adiabatique en équi- 
libre et établit l’impossibilité absolue de la voie adiabatique des 
états d’entropie S << S,. En effet, lors des transformations adiaba- 
tiques en équilibre peuvent être atteints seulement des états d'’en- 


tropie invariable S = S, = C!° et aucun desétatstant avec S> S, 
qu'avec S << S, ne peut être atteint. A l’aide de transformations 
hors d'équilibre on peut atteindre des états où S > S,, mais il est 
impossible d'atteindre des états où S << S,. Ainsi, les états où 
S << S, sont absolument impossibles à atteindre par une transfor- 
mation adiabatique à partir d’un état donné d'’entropie S,. 
L'équation fondamentale et l'inégalité fondamentale de la thermo- 
dynamique qui expriment les premier et second principes de la 
thermodynamique peuvent maintenant s’écrire sous la forme 


T dS > dU + Ÿ: 4; day, (3.59) 


où le signe d’égalité se rapporte aux transformations élémentaires 
en équilibre et celui d’inégalité, aux transformations élémentaires 
hors d’équilibre. 

Toutes les applications de la thermodynamique sont basées sur 
ses équations fondamentales et sur l'inégalité (3.59). 


Signalons qu'une équation et une inégalité analogues sont établies aussi 
en physique des trous noirs es représentent des corps compacts non rayon- 
nants formés par suite d'un collapsus d'étoiles massives dont la masse est supé- 
rieure à celle de deux Soleils. Ces ex-étoiles, qui ont complètement consommé 
leur combustible nucléaire, ont une dimension égale au rayon gravitationnel 
Rg = 2GM/c? (G est la constante de gravitation; M, la masse de l'étoile ; ce, la 
vitesse de la lumière ; le rayon gravitationnel du Soleil est de près de 3 km). 
En physique des trous noirs, un rôle analogue à celui de l'entropie en thermo- 
dynamique est joué par la surface S du trou noir, et le rôle de la température 
thermodynamique est rempli par une grandeur % dont la valeur est proportion- 
nelle à la gravitation superficielle, c'est-à-dire à l'intensité du champ de gravi- 
tation statique sur la surface du trou noir. La seule propriété que possèdent 
les trous noirs est celle d'attirer parce que le champ de gravitation d’un trou 
noir est si intense que même la lumière ne peut s’en échapper. C'est la raison 
pour laquelle « l'entropie » totale d'un système de trous noirs (dont la valeur 
est proportionnelle à la somme des surfaces S des trous noirs) ne décroît pas: 
ôS > 0. Cette analogie et d’autres analogies thermodynamiques utilisées en 
physique des trous noirs s'avèrent bien utiles pour l'étude de divers phénomènes 
se déroulant avec la participation des trous noirs, de même que les principes de 
la thermodynamique permettent d'étudier de nombreuses propriétés générales 
des transformations thermodynamiques. En même temps, elles témoignent d'une 
sorte d’universalité des principes de la thermodynamique. 


Avant de passer à la résolution de problèmes physiques concrets 
à l’aide de l’équation (3.59) de la thermodynamique, nous allons 
examiner quelques conséquences du second principe. 
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$ 18. Cycle de Carnot et théorème de Carnot. 
Types de machines thermiques. Transformation 
directe de l’énergie interne en énergie électrique 


Comme il a déjà été dit précédemment, le second principe de la 
thermodynamique a été établi par suite de l’analyse du fonctionne- 
ment des machines thermiques. 

Dans le premier ouvrage sur la thermodynamique, publié par 
Sadi Carnot en 1824, le problème de l’amélioration possible du ren- 
dement des moteurs thermiques a été posé et résolu. Carnot a établi 
deux théorèmes concernant le rendement des machines thermiques 
qui sont équivalents, si on les utilise conjointement l’un avec l’autre, 
au second principe de la thermodynamique. Démontrons ces théorè- 
mes en partant du second principe. 

Le rendement n d'un moteur thermique est défini comme le rap- 
port du travail W produit par la machine au cours du cycle à la 
quantité de chaleur Q, reçue par la machine pendant ce cycle: 


n = W/Q:. 


Suivant le premier principe de la thermodynamique, on a 
W=$50=Q:—0Q2, 


où @, est la valeur absolue de la quantité de chaleur cédée par le 
fluide moteur pendant le cycle, si bien qu’on peut écrire 


= tr ae 
($ T dS )as>o Q1 ? 


où l'intégrale @T dS le. est prise sur les parties du cycle pour 


lesquelles dS > 0. 
Pour la représentation graphique des transformations, utilisons 
un diagramme entropique dans les coordonnées $, T. Dans ce dia- 


gramme, la valeur de W — & 60 — T dS est égale à l’aire du 


cycle, et Q, — ( T ds. est déterminée par la surface limitée 


par les adiabatiques extrêmes ZA et 3B, l'axe d’abscisses et les 
éléments du cycle de dS = 0 (partie Z, 2, 3 de la courbe du cycle de 
la figure 10). 

Calculons le rendement du cycle de Carnot qui se compose de 
deux transformations isothermes et de deux transformations adiaba- 
tiques. Dans le diagramme S, T ce cycle est représenté par la figu- 
re 11. Le long de l’isotherme 7-2 la chaleur Q, est empruntée à la 
source chaude, et le long de l’isotherme 3-4 la chaleur Q, est trans- 
mise à la source froide. Ces chaleurs et le travail effectué au cours 
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du cycle ont pour valeurs respectives 


Q: LA Ti (Se ns Si); Q: = Î, (Sa — Si), 
W = Qi —Q2— (T1 — Ta) (Sa — Si) 
et donc le rendement du cycle de Carnot s'exprime par 
n = (Qi — Q2)/Qi = (Ti — Te)/Ti. (3-60) 


Cette expression montre que le rendement du cycle de Carnot ne 
dépend pas de la nature du fluide moteur et des adiabatiques limites et 
qu'il se détermine uniquement par les températures entre lesquelles il 


T 


Fig. 10 Fig. 11 


évolue (premier théorème de Carnot). De la formule (3.60) il ressort 
également que les variations des températures 7, et 7, ont sur la 
valeur du rendement du cycle de Carnot une influence différente : 


on To on _ 1 Ti 


T1 TE? OTs 7: TE 

et comme 7, > T:, | 6n/4T, | << | 8n/0T, |. Ainsi, la variation de 
la température de la source chaude influe moins sur le rendement du 
cycle de Carnot que la variation de la température de la source froide. 

Plus basse est la température T, de la source froide pour une 
température donnée T7, de la source chaude, plus élevé est le rende- 
ment du cycle de Carnot. Cependant un cycle de Carnot avec une 
température 7, de la source froide égale à O0 K est impossible à 
réaliser, parce qu'il serait en contradiction avec le second principe 
de la thermodynamique (dans un tel cycle la totalité de la chaleur 
Q, prise à la source chaude serait transformée en travail). L'impos- 
sibilité, en vertu du second principe, d’un cycle de Carnot avec la 
température 7, = 0 K de la source froide s'explique non par l’im- 
possibilité d'atteindre le zéro absolu (cette question n’est pas ré- 
solue par le second principe), mais par le fait qu’un tel cycle ne 
6* 
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peut être fermé ou qu'il dégénère en un ensemble de deux adiabati- 
ques et deux isothermes confondues (v. chap. 9). Aïnsi, la réalisa- 
tion de 0 K n’est pas en contradiction avec le second principe, mais 
un cycle de Carnot avec la température T, — 0 K de la source froide 
est néanmoins impossible. 


C'est la raison pour laquelle on doit considérer comme incorrectes et faus- 
ses toutes les conclusions et les démonstrations fondées sur l'utilisation et 
l'analyse du cycle de Carnot à 7, = 0 K. Est par exemple erronée l’assertion 
qui se rencontre dans certains cours de physique générale et qui indique que pour 
réaliser une transformation totale de la chaleur en travail à l'aide d'une machine 
à fonctionnement périodique il faudrait disposer d'une source à la température 
de O K et, puisqu une telle source n'existe pas, la machine à fonctionnement 
PÉROCUE ne peut transformer en travail qu'une partie de la chaleur. Or, en 
réalité le moteur perpétuel de deuxième espèce est impossible même avec une 
source froide à la température de 0 K, parce que pour T, = 0 K le cycle de 
Carnot dégénèere. 

Selon le troisième principe de la thermodynamique (v. chap. 4), la tempé- 
rature de 0 K est irréalisable, de sorte que le cycle de Carnot avec la tempé- 
rature de la source froide T, = 0 K est à plus forte raison impossible à réaliser. 

Signalons qu’en admettant la possibilité d'un cycle de Carnot avec la tem- 
pérature de la source froide 7, = 0 K, on peut arriver à la conclusion erronée 
selon laquelle même en vertu du second principe la transformation isotherme 
à O0 K est en même temps adiabatique. En effet, en supposant que le cycle de 
Carnot à 7, = 0 K soit réalisable, on tire de la formule (3.60) 


Q2 = T3Q1/T1 = 0, 


alors que cette conclusion ne résulte pas du second principe sans suppositions 
supplémentaires. 

En effet, pour une variation isotherme élémentaire d’un paramètre x quel- 
conque, le second principe donne 


(6Q/9z)r = T (0S/8x)r. 


Il en découle que si 7 —0K, la dérivée (0S/0x)r varie suivant la loi 
(ô6S'ôz}r = c/T, où c = Ct€, alors la transformation isotherme à la température 
T = OK ne sera pas adiabatique, tandis que si (9S/0zx)r..ox — Cte, la trans- 
formation isotherme à la température T7 = 0 K sera ad: iabatique. Le second 
principe ne peut rien dire de la variation de S dans les différentes transforma- 
tions lorsque T —+ 0 K, de sorte qu’on ne peut pas affirmer qu’en vertu du 
second principe même toutes les transformations sont adiabatiques à 0 K. Une 
telle conclusion peut être faite soit par suite de la supposition erronée sur la 
possibilité du cycle de Carnot avec 7, = 0 K, soit avec la supposition supplé- 
mentaire que la variation d’entropie (0S/0z)r à 0 K soit finie bien que diffé- 
rente de zéro. Il sera montré au chapitre 4 que suivant le troisième principe 
(0S/0xz)r.okx —* 0, ce qui signifie que l’isotherme zéro se confond avec l’isen- 
tropique zéro et donc avec l’adiabatique. 


Le théorème de Carnot indique la voie à suivre pour améliorer 
le rendement des machines thermiques. Il a joué un rôle fondamen- 
tal dans le développement des bases de la technique de la chaleur. 
Bien qu’aucune des machines thermiques pratiquement utilisées ne 
fonctionne suivant le cycle de Carnot, l’importance de ce cycle ré- 
side dans le fait qu'il assure le meilleur rendement par rapport à 
tous les cycles fonctionnant avec les mêmes différences de tempéra- 
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ture et sert de mesure du rendement de tous les autres cycles (v. pro- 
blème 3.20). 

Si, pour des conditions extérieures données, la machine fonction- 
ne suivant un certain cycle et reçoit au cours d’un cycle irréversible 
la même quantité de chaleur @, qu’au cours d'un cycle réversible, 
le rendement de la machine irréversible n,,, = Wh.e'Q est inférieur 
au rendement de la machine réversible ny = W:Q1 (deuxième 
théorème de Carnot) parce que (v. (3.54)) le travail W,. effectué au 
cours du cycle irréversible est plus petit que le travail W du cycle 
réversible : 


Mirr  Mrév. (3.61) 


Suivant leur fonction, on distingue trois types principaux de machines 
thermiques: les moteurs thermiques, les pompes à chaleur (machines de chauffage) 
et les machines frigorifiques. 

Les moteurs thermiques transforment la chaleur en travail; les pompes à 
chaleur échauffent les corps à une température plus élevée grâce au travail dé- 
pensé et à la chaleur prise à un milieu de plus faible température ; les machines 
frigorifiques dépensent du travail pour enlever de la chaleur au corps à refroidir 
et transmettent cette chaleur au milieu environnant. Lors d’un fonctionnement 
continu de ces machines leur fluide moteur parcourt une transformation fermée, 
qui est directe dans les moteurs thermiques et inverse dans les pompes à chaleur 
et dans les machines frigorifiques. 

Suivant le premier principe de la thermodynamique un cycle complet se 
caractérise par 


D 50=W où Qi=Q:+W, 


où @, est la quantité de chaleur prise (ou fournie dans la transformation inverse) 
à la source chaude; Q2, la quantité de chaleur transmise (ou prise) à la source 
froide (ou au milieu extérieur). Suivant le second principe, pour un moteur 
thermique fonctionnant suivant un cycle direct on a toujours Q, > W, et pour 
une pompe à chaleur et une machine frigorifique (cycle inverse), W < Q, (l'éga- 
lité a lieu pour @, = 0, ce qui est toujours possible dans le cycle inverse à la 
différence du cycle direct; dans ce cas seul le travail dépensé est transformé 
en chaleur). 

Le fonctionnement d’un moteur thermique se caractérise par le rendement 


n = W/Q 


lequel, d'après ce qui précède, est toujours inférieur à l'unité. 
La fonction de la pompe à chaleur se caractérise par un coefficient de con- 
version 


p = QW 


qui est toujours supérieur à l'unité (@g = 1 pour Q, = 0, mais dans ce cas la 
source chaude ne reçoit de la chaleur qu'aux frais du travail et la machine n'est 
plus un moteur à chaleur). 

Le fonctionnement de la machine frigorifique se détermine par un coefficient 


d'effet frigorifique 
v = Q./W, 


c'est-à-dire par le rapport de la chaleur enlevée à la source froide au travail 
dépensé. Il n’est pas difficile de voir que le coefficient 1 peut être aussi bien 
supérieur qu'inférieur à l'unité ou égal à zéro. En effet, de la formule W = Q, — 
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— Q, on tire 
Q2/W = Qu/W—1 où ÿ = p—1. 


Mais q = Q1/W > 1, de sorte que Ÿ = Q./W peut être aussi bien supé- 
rieur à l'unité (lorsque @ > 2) qu'inférieur à l'unité (lorsque 1 << q << 2); pour 
q = 1, c'est-à-dire lorsque Q, = 0, = 0. 

L'association d'un moteur thermique fonctionnant dans un certain inter- 
valle de température à une pompe à chaleur fonctionnant dans un autre inter- 
valle de température donne un thermotransformateur, c'est-à-dire un dispositif 
qui permet de transformer une quantité de chaleur prise à un corps de tempé- 
rature donnée en une autre quantité de chaleur d’une température différente. 
D'après leur destination les thermotransformateurs peuvent être élévateurs, 
abaisseurs et mixtes. 

Le problème de la production industrielle d'énergie électrique est un des 
problèmes les plus importants du développement de l’économie nationale. Actu- 
ellement la partie principale de l'énergie électrique est fournie par les centrales 
thermiques équipées de turbines à vapeur, et le reste, par les centrales hydro- 
électriques et nucléaires. Dans les turbines, l’énergie interne du combustible 
est transformée d'abord en énergie mécanique de la rotation et ensuite, dans 
les alternateurs, en énergie électrique. Une telle transformation à deux étages 
de la chaleur en énergie électrique, liée à l’utilisation de pièces tournant à grande 
vitesse, ne permet pas de porter la température de la vapeur au-dessus de 600 
à 650 “C. de sorte que le rendement des centrales à turbines à vapeur ne dépasse 
pas 40 à 42 %. C'est pourquoi on étudie depuis longtemps déjà la possibilité 
de la transformation directe (sans passer par des machines tournantes) de l’éner- 
gie interne en énergie électrique. 

De nos jours, le procédé le plus développé au point de vue scientifique et 
technique est le procédé magnétohydrodynamique (M.H.D.). L'idée de ce procédé 
est basée sur le fait qu'un conducteur devient le siège d’une f.é. m. induite 
lorsqu'il coupe les lignes d’induction. Dans le générateur M.H.D. un tel con- 
ducteur est constitué par un gaz conducteur de l'électricité (plasma). Le gaz de 
haute température (2500 à 3000 °C) remplit dans le générateur M.H.D. une 
double fonction : dans la tuyère de mise en vitesse, devant le générateur, l’éner- 
gie interne du gaz est transformée en énergie cinétique du flux, c'est-à-dire 
que le gaz constitue le fluide moteur thermodynamique, et ensuite, dans la 
tuyère de conversion du générateur, l'énergie cinétique du flux est transformée 
en énergie électrique, c'est-à-dire que le gaz remplit le rôle de l’enroulement de 
travail d’une machine électrique. On peut donc dire que le générateur M.H.D. 
est une machine électrique génératrice associée à un moteur thermique et qu’en 
principe le cycle thermodynamique d’une installation énergétique utilisant 
un générateur M.H.D. ne diffère en rien des cycles connus des installations à 
turbines à vapeur ou à gaz. L'utilisation d’un fluide moteur de haute tempéra- 
ture (que les pièces immobiles du générateur supportent parfaitement) a permis 
d'élever jusqu’à 50-60 % le rendement de la production d'énergie électrique 
par le procéde M.H.D. 


$ 19. Passage spontané de la chaleur 


Le second principe de la thermodynamique pour les processus 
non statiques indique que les transformations naturelles évoluent 
dans un sens bien déterminé. Cela est particulièrement bien visible 
sur l’exemple de passage spontané de la chaleur lorsque deux corps 
portés à des températures différentes T, et T, sont mis en contact 
thermique. 
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Supposons que pendant un certain temps dt une quantité de 
chaleur 8Q = 0 passe du premier corps au second (pour simplifier 
l'écriture nous utilisons ici 6Q au lieu de 8Q,..). Suivant le second 


principe, l’entropie de ce système de corps doit subir un accroisse- 
ment (v. problème 3.38): 


dS = dS, + dS, = 6Q (1/T; — 1/T,) > 0, (3.62) 


d'où on conclut que 7, > T., c'est-à-dire que la chaleur passe 
spontanément du corps ayant une température plus élevée sur le 
corps ayant une température moins élevée. 

Le sens déterminé, le caractère unidirectionnel du passage de la 
chaleur lors du contact thermique de deux corps à températures 
différentes est une loi objective de la nature. Mais l'expression con- 
crète de cette loi dépend de la définition de la notion de « tempéra- 
ture plus élevée ou moins élevée » ou, ce qui revient au même, du 
choix du signe de la température thermodynamique (pour les systè- 
mes habituels). 

Si l’on adopte une température thermodynamique négative (ce 
qui correspondrait à une diminution de Ja température d'un corps 
ordinaire lorsqu'on lui communique de la chaleur à paramètres 
externes constants), le second principe pour les processus non stati- 
ques consisterait dans l’assertion que dans les transformations adia- 
batiques l’entropie du système doit subir une décroissance. Au lieu 
de l'inégalité (3.62) on aurait alors 


— ÔQ (LT; — 1/T,) < 0, 


d’où 7, << T;, c'est-à-dire que la chaleur passe spontanément d’un 
corps à température moins élevée à un corps à température plus 
élevée. 

En adoptant une température thermodynamique positive, on 
obtient l'expression du caractère unidirectionnel du passage de la 
chaleur, dans le cas du contact thermique de deux corps, sous la 
forme (3.62), c'est-à-dire qu'on est conduit à l’énoncé du second 
principe de la thermodynamique pour les processus non statiques 
sous la forme de l’assertion que la chaleur passe spontanément du 
corps à température plus élevée au corps à température moins éle- 
vée lorsque ces corps sont mis en contact direct *). 

Dans les ouvrages spécialisés et les manuels d'enseignement on 
rencontre souvent l’affirmation que la loi de la croissance de l’entro- 
pie et la loi de l’existence de l’entropie sont des propositions indé- 


*) Ce qui précède démontre la fausseté de la conclusion suivante faite 
dans certains cours de physique : « L’affirmation que dans le contact thermique 
direct entre deux corps la chaleur passe toujours d'un corps plus chaud à un 
corps moins chaud n'exprime pas le contenu d’une loi physique, mais est sim- 
plement la définition de ce qu'on convient d'appeler un corps plus chaud et un 
corps moins chaud ». 
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pendantes l’une de l’autre et que la loi de l’existence de l’entropie 
est parfaitement compatible avec une affirmation inverse, c’est-à- 
dire la « loi de la décroissance de l’entropie » ou une autre proposi- 
tion quelconque. Il convient de faire à ce propos la remarque sui- 
vante. Comme nous l’avons vu, si l’on adopte une température ther- 
modynamique (dans le cas des systèmes habituels) positive, la loi 
de l’existence de l’entropie est compatible seulement avec la loi 
de la croissance de l’entropie et est incompatible avec la loi de la 
décroissance de l’entropie. Mais si la température thermodynami- 
que est considérée comme négative, c’est exactement le contraire 
qui aura lieu. La conclusion indiquant que la température thermo- 
dynamique ne peut changer de signe (dans les processus quasi sta- 
tiques) est une conséquence de l’existence de l’entropie pour tout 
système à l’état d'équilibre tandis que le choix du signe de cette 
température dépend de la définition de la notion de « température 
plus élevée ou moins élevée ». 

Le second principe de la thermodynamique se compose en fait 
de deux propositions indépendantes qui s'expriment soit sous la 
forme 


AW et W=Q, 


soit, en termes d’entropie, par l’existence de l’entropie et son évo- 
lution unidirectionnelle dans les transformations non statiques des 
systèmes adiabatiquement isolés. 


$ 20. Etendue des domaines de validité 
du second principe de la thermodynamique. 
Sens d’écoulement du temps 


Les possibilités d'application des principes de la thermodyna- 
mique sont limitées avant tout par le cadre de la thermodynamique 
elle-même, par son objet et ses postulats. En effet, l’agitation ther- 
mique dont les lois sont étudiées par la thermodynamique n'existe 
que dans des systèmes composés d’un très grand nombre de particu- 
les. C’est une des raisons pour lesquelles les lois de la thermodyna- 
mique ne sont pas applicables aux microsystèmes dont les dimensions 
sont comparables à celles des molécules. Cela ne veut pas dire que 
pour de tels systèmes le second principe est faux — le moteur per- 
pétuel de deuxième espèce n’est réalisable dans aucun système *) — 


*) 11 semblerait à première vue que l'existence de fluctuations thermi- 
ques offre en principe la possibilité de réaliser le moteur perpétuel de deuxième 
espèce. Or, il n’en est pas ainsi. Considérons, par exemple. les fluctuations de 
densité d’un gaz. Il peut paraître possible de « capter » les différences de pres- 
sion qui en résultent à l'aide de soupapes spéciales et d'appareils spéciaux ayant 
affaire à des molécules distinctes (W. Thomson a donne à de tels dispositifs 
(êtres) le nom de « démons de Maxwell ») et de les utiliser pour la production 
du travail ou pour la séparation d'un mélange gazeux. Mais cela est impossible, 
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mais seulement ce que parler du moteur perpétuel de deuxième espè- 
ce comme d’un dispositif capable de transformer sans compensation 
la chaleur en travail n’a pas de sens quand il s’agit des microsyste- 
mes puisque dans de tels systèmes la différence entre le travail et la 
chaleur disparaît. 

Ainsi, de mème que toute la thermodynamique, le second prin- 
cipe n’est applicable que jusqu’à une limite inférieure : il n’est pas 
applicable aux microsystèmes. 

La limite supérieure des possibilités d'application du second 
principe est liée aux limitations de l’application de la thermodyna- 
mique (par suite de son deuxième postulat) aux systèmes de dimen- 
sions galactiques du fait que l'énergie interne de tels systèmes n’est 
pas additive, l'énergie d'interaction des parties macroscopiques des 
systèmes cosmiques étant comparable à leurs énergies internes par 
suite de l’action à grande portée des forces de gravitation. Or, les 
notions de température et d’entropie sont définies en thermodyna- 
mique classique pour des systèmes additifs. C’est pourquoi, sans 
généraliser les postulats de départ de la thermodynamique au cas 
des systèmes non additifs, on ne peut pas appliquer le second prin- 
cipe à de grandes parties de l’Univers et à plus forte raison à l’en- 
semble de l'Univers *). 

Cependant, une transposition pure et simple des lois résultant de 
l'expérience macroscopique terrestre à l'Univers pris dans son en- 
semble conduisait à des conclusions sur la « mort thermique » 
de l'Univers qui sont contraires à la science. 

Sous sa forme achevée la conception de « mort thermique » de 
l'Univers a été formulée il y a près de cent ans d'ici sur la base des 
travaux de Clausius**) qui écrivait en étendant les lois de la ther- 
modynamique à tout l'Univers: « L'énergie du monde reste cons- 
tante, l’entropie du monde tend vers un maximum ». Cela signifie 
que l’Univers viendra tôt ou tard à l’état d'équilibre thermodynami- 
que; alors tous les processus cesseront et le monde sera plongé dans 
l’état de « mort thermique », la température, ainsi que tous les pa- 


et non seulement pratiquement mais aussi théoriquement. Tous nos appareils, 
soupapes, et autres se composent eux-mêmes de molécules et effectuent eux- 
mêmes certaines oscillations autour de la position d'équilibre, oscillations 
qui sont tout à fait indépendantes des fluctuations de densité du gaz. Le résultat 
désiré pourrait être obtenu à un certain instant déterminé mais à l'instant suivant 
il serait de nouveau compensé par les oscillations de l'appareil et du gaz. 

*) Le système dont une partie est constituée par l'Univers que nous obser- 
vons (Métagalactique) est appelé ensemble de l'Univers. 

#+*) Cette « théorie » a depuis connu une extension assez importante. C'est 
ainsi par exemple que dans le livre de J. Jeans The Universe around us (Cam- 
briage, University press, 1930, p. 320) on lit: « L'Univers ne peut pas exister 
éternellement ; un temps viendra tôt ou tard où son dernier erg d'énergie attein- 
dra le plus haut point sur l'échelle de l’utilité descendante et à cet instant la 
vie active de l'Univers devra cesser ». 
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ramètres intensifs, seront les mêmes en tous les endroits de l'Uni- 
vers, de sorte qu'il n’y aura pas de causes pouvant provoquer le 
déroulement des processus quels qu'ils soient. 

La conception de « mort thermique » de l'Univers mène directe- 
ment à l’obscurantisme clérical. 

Engels a soumis les vues de Clausius à une critique de principe 
en montrant que la conception de « mort thermique » de l'Univers 
est en contradiction avec la loi de conservation et de conversion de 
l'énergie, car cette loi établit non seulement l'indestructibilité 
quantitative du mouvement de la matière, mais également la facul- 
té permanente de subir des transformations qualitatives de diffé- 
rentes formes l’une en l’autre. 

Les physiciens d'avant-garde du siècle passé se sont dressés eux 
aussi contre la conception de Clausius. 

Ce sont les travaux de l’éminent physicien matérialiste Boltz- 
mann qui ont eu une grande importance progressiste. 

A la conception de « mort thermique » de l'Univers de Clausius 
Boltzmann a opposé une « hypothèse de fluctuations ». Boltzmann 
a établi pour la première fois la nature statistique du second prin- 
cipe de la thermodynamique. D’après Boltzmann, l’état d'équilibre 
thermodynamique n’est que l’état le plus fréquent, le plus probable; 
un système à l’état d'équilibre peut toujours devenir le siège de 
fluctuations spontanées aussi fortes que l’on veut. 

En appliquant l’hypothèse des fluctuations à l’ensemble de l’Uni- 
vers, Boltzmann est arrivé à cette conclusion que l'Univers est en 
règle générale à l’état d'équilibre thermodynamique mais subit 
inévitablement des fluctuations dont l’envergure peut atteindre 
n'importe quelle valeur. C’est ainsi que la partie de l'Univers dans 
laquelle nous nous trouvons constitue une de ces grandes fluctua- 
tions. Toute fluctuation doit finir par disparaître, mais il est aussi 
inévitable que d’autres fluctuations de ce genre se produisent en 
d’autres endroits de l’Ünivers. Ainsi, selon Boltzmann, certains 
mondes périssent alors que d’autres naissent. 

Plusieurs objections ont été opposées à l’hypothèse des fluctua- 
tions de Boltzmann. L'une d’elles indiquait que la probabilité des 
fluctuations, tant soit peu grandes, est infiniment petite. Ni la con- 
ception de « mort thermique » ni l’hypothèse des fluctuations ne 
tenaient compte de la spécificité de l’Univers en tant que système 
dans lequel un rôle prépondérant est joué par la gravitation. Si, 
pour un gaz parfait, la répartition uniforme des particules dans l’es- 
pace est la plus probable, dans le système de particules soumises à 
la gravitation la répartition uniforme ne correspond pas au maxi- 
mum d'’entropie. La formation des étoiles et des galaxies à partir 
d'une répartition uniforme de la matière n’est pas le résultat des 
fluctuations, mais celui d’un processus naturel au cours duquel 
l’entropie évolue en croissant. 
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De nos jours, la question de la « mort thermique » de l'Univers 
se pose autrement que du temps de Clausius-Boltzmann et du passé 
récent. Suivant les idées actuelles, basées sur les observations, la 
Métagalaxie est un système en expansion et donc non stationnaire. 
Cela signifie que la question de la « mort thermique » de l'Univers 
ne peut même pas être posée. En effet, la prise en compte des traits 
spécifiques de l'Univers dans la théorie de la gravitation d’Eins- 
tein conduit à la conclusion que pour l'Univers il n'existe pas d'état 
d'entropie maximale. C’est pourquoi l’entropie de l'Univers peut 
croître indéfiniment dans chacune de ses parties sans que l’Ünivers 
s'approche de l’état d’entropie maximale, c’est-à-dire de la « mort 
thermique » (v. chap. 8). 

La croissance irréversible de l’entropie dans les systèmes isolés 
détermine, suivant le second principe de la thermodynamique, la 
différence entre les événements futurs et les événements passés. 
Ceci a conduit Boltzmann à l’idée d’utiliser le second principe pour 
définir la croissance du temps. D’après Boltzmann, notre temps 
croît dans le sens de l’augmentation de l’entropie dans la partie ha- 
bitée de l'Univers; quant à la partie de l’Univers où se déroulent 
des écarts par rapport à l'état d'équilibre (des fluctuations), le 
temps s’y écoule en sens inverse. 

Dans ses travaux publiés en 1960-1963, F. Hoyle a proposé de 
définir le sens positif du temps (« la flèche du temps ») d’après l’ex- 
pansion de l'Univers, c'est-à-dire par l’augmentation de la distance 
entre les galaxies. Si les galaxies se rapprochaient naguère, alors, 
suivant Hoyle, le temps s’écoulait en sens opposé au temps actuel. 

Il existe aussi une théorie causale du temps suivant laquelle 
l’ordre temporel, allant depuis le passé par le présent vers le futur, 
est caractérisé par l’ordre causal: de la cause à la conséquence. 
Mais l’analyse de cette théorie montre qu’elle comporte un cercle 
logique : pour définir l’ordre causal on utilise implicitement la no- 
tion d'ordre temporel qui reste à établir. 

Actuellement il n'existe pas encore de solutions univoques et 
définitives de la question concernant l’asymétrie de l’ordre temporel 
(l’irréversibilité du temps). 

L'auteur est d’avis que le sens de l'écoulement du temps est 
prédéterminé par la définition même de la catégorie de temps comme 
une forme d'existence de la matière exprimant le processus des pas- 
sages mutuels entre l'être et le non-être. La distinction entre le 
présent, le passé et le futur est la distinction entre ce qui est en 
train de se réaliser, ce qui s’est réalisé et ce qui ne s’est pas encore 
réalisé. C’est précisément le processus d'établissement qu'exprime 
l’aspect temporel de changement. L’acte d’établissement, de réali- 
sation, c’est l'état éternel en mouvement perpétuel du monde maté- 
riel qui se trouve exprimé par la réalité [5]. 

On peut en conclure que « la flèche du temps » a une direction 
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objective dans un seul sens : du non-être vers l’être, dans le sens du 
développement des objets, de leur établissement, de leur formation 
progressive et de leur destruction comme tels. Cette irréversibilité 
du sens de l’écoulement du temps existe aussi bien dans le monde 
de l’entropie croissante que dans celui des fluctuations de Boltzmann, 
tant dans l'Univers en expansion que dans l’Univers en contraction. 
Les définitions du sens de temps tant d’après Boltzmann que selon 
Hoyle sont des définitions empiriques commodes pour une détermi- 
nation pratique de la croissance du temps mais elles sont des consé- 
quences du sens objectif de temps qui découle du contenu même de 
la notion de temps. 


PROBLENMES 


3.1. Est-il possible de réaliser un processus dans Cu la chaleur prise à 
la source chaude se transforme intégralement en travail? 

3.2. Il existait une opinion selon laquelle le passage de la chaleur d’un 
Lu à température plus elevée à un corps à température moins élevée serait 
analogue à la descente d’un corps pesant d’une hauteur plus grande à une bhau- 
teur moins grande. Pourquoi est-elle erronée ? 

3.3. Soit un verre de laboratoire placé sur un bain de sable et rempli au 
fond par une couche d’aniline et ensuite par de l’eau presque jusqu’à bord. Au 
bout d un certain temps une goutte d’aniline atteint la surface libre de l’eau 


Fig. 12 


en effectuant un travail contre la pesanteur et retombe ensuite au fond du verre. 
Ce processus se répétera tant que le bain est chauffé. Comment peut-on expli- 
quer ce mouvement de la goutte? N'’est-il pas en contradiction avec le second 
principe qui indique qu'il est impossible de produire périodiquement du travail 
aux frais de la chaleur en n'utilisant qu'une seule source de chaleur ? 

3.4. Une illustration très représentative du second principe de la thermo- 
dynamique est fournie par le jouet chinois de la figure 12. Il se présente sous la 
forme d'une ampoule de verre hermétiquement soudée et tournant autour d’un 
axe métallique. L’ampoule est remplie d’un liquide volatile. A l’état d'équilibre, 
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la tige de l'oiseau est écartée de quelques degrés par rapport à la verticale. La 
tête et le bec sont recouverts d’une mince couche d'ouate. Si l’on humidifie 
légèrement la tête, en plongeant, par exemple, le bec dans un verre d’eau, l'oiseau 
continuera à « boire » périodiquement de l'eau dans le verre. Expliquer ce 
« comportement » de l'oiseau. 

3.5. L'expression différentielle de l'élément de chaleur 6Q n’est holonome 
que pour des systèmes thermiquement homogènes. Montrer que pour des systè- 
mes thermiguement non homogènes 6Q est non holonome. 

3.6. Demontrer le théorème de Gibbs sur l’entropie d’un mélange de gaz 
parfaits en utilisant la loi de Dalton. 

3.7. Montrer que la différence de température entre 1073 et 10-° K est équi- 
valente à la différence de température entre 3 et 300 K, c'est-à-dire que dans 
on Kelvin des intervalles de température AT égaux ne sont pas équiva- 
ents. 

3.8. Les équations d’état et d'énergie d’un gaz électronique parfait sont 
liées par la relation pV = */, U. Trouver pour ce gaz l'équation de l’adiabatique 
en variables p, Vet T, Y. 

3.9. Le coefficient de dilatation volumétrique & de l'eau change de signe 
à 4 °C et prend une valeur négative pour 0 °C << t << 4 °C. Montrer que lors de 
la compression adiabatique dans cet intervalle de température l’eau se refroidit 
au lieu de s'échauffer comme les autres liquides et tous les gaz. 


V 


Fig. 13 


3.10. En faisant usage de l'équation fondamentale de la thermodynamique, 
établir la règle de Maxwell: dans le diagramme en V, pe les surfaces formées 
par l'intersection de l’isotherme de Van der Waals et de la droite expérimentale 
isotherme-isobare ae (fig. 13), correspondant à l'équilibre liquide-vapeur, sont 
égales l'une à l’autre. 

3.11. Calculer l’entropie d'un gaz de Van der Waals et trouver l'équation 
de son adiabatique. 

3.12. Calculer la différence C, — C pour un gaz de Van der Waals. 

3.13. Montrer que l'équation d'état d'un PArmagnenque parfait dont 
l'énergie interne ne dépend que de la température est de la forme J — d (HIT). 

3.14. Montrer que pour des paramagnétiques obéissant à la loi de Curie 
x = C/T (x est la susceptibilité paramagnétique, C, la constante de Curie) 
l'énergie interne est indépendante de l’aimantation J (ou de l'intensité H de 
champ magnétique). 

3.15. Calculer la différence CE — C1 entre les spa calorifiques à 
contrainte constante et à déformation constante pour une barre solide élastique. 
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3.16. Calculer la différence C; — C} entre les capacités calorifiques à trac- 
tion constante et à longueur constante d'un faisceau en caoutchouc dont l’équa- 
tion d'état est de la forme f = CT [L/1, — (1 /)°], où f est la traction, C = 
= Ce = 0 et l'est la longueur. Montrer que l'énergie interne d'un tel caout- 
chouc ne dépend que de la température et que lors de la traction le caoutchouc 
s'échauffe. 

3.17. Calculer la différence C; — C} entre les capacités calorifiques d’un 
Feeuique à intensité de champ £ constante et à déplacement électrique D 
constant. 

3.18. Montrer que pour des substances dont la pression est une fonction 
linéaire de la température T la capacité calorifique C:- ne dépend pas du volume. 

3.19. Soit un corps froid introduit de l'extérieur dans une chambre. Mon- 
trer que l'énergie interne du corps augmente dans ce cas aux frais de l'énergie 
de l'air extérieur et non intérieur et que lors du chauffage l'énergie interne et 

l'entropie de l'air à l'intérieur de la 
T chambre diminuent. 

2 3.20. Montrer que le rendement 
d'un cycle de Carnot est plus élevé que 
le rendement de tous les autres cycles 
effectués dans un même intervalle de 
température. 

3.21. Calculer le rendement d’une 
machine frigorifique à air froid, fonc- 

3 tionnant suivant le cycle de Stirling 
formé de deux isothermes T = T; et 
T = T; et de deux isochores V = V, 

L et V = V, et le comparer avec le ren- 
dement d'une machine fonctionnant 
suivant un cycle de Carnot entre les 
mêmes températures 7, et 7. 

S 3.22. Envisageons un cycle de Car- 

not utilisant l’eau en tant que fluide 

Fig. 14 moteur. Les températures de la source 

chaude et de la source froide sont égales 

respectivement à 6 et 2 °C: à 6 °C l'eau subit une détente isotherme et à 2 °C, 

une compression isotherme. Par suite d’un comportement anormal de l'eau à 

t 4 °C la chaleur sera fournie aux deux températures et transformée integrale- 

ment en travail, ce qui est en contradiction avec le second principe de la thermo- 
dynamique. Comment peut-on lever cette contradiction ? , 

3.23. Calculer le rendement d’un cycle de Lenoir compose d une trans- 
formation isochore 1-2, d'une transformation adiabatique 2-3 et d'une trans- 
formation isobare 3-1 (fig. 14). Le paramètre du cycle est le degré d'élévation 
de la pression Ô = p;/p1. . 

3.24. Calculer le rendement d’un moteur à combustion interne fonctionnant 

suivant le cycle d'Otto dans lequel la compression et la détente du mélange 
gazeux se font adiabatiquement alors que sa combustion s'effectue à volume 
constant (fig. 15). Le paramètre du cycle est constitué par le taux de compression 
e = ÿV,/V.. 
3.25. Calculer le rendement d’un moteur à combustion interne fonctionnant 
suivant le cycle Diesel, dont le diagramme est représenté à la figure 16: 1-2 est 
la compression adiabatique de l'air atmosphérique, 2-3, la détente isobare 
(l'injection et la combustion du mélange gazeux) ; 3-4, la détente adiabatique ; 
4-1, (E refroidissement isochore. Les paramètres du cycle sont le taux de compres- 
sion & = V.,/V, et le taux de prédétente p = V; V2. a 

3.26. Le processus de diffusion de différents gaz est irréversible. Comment 
peut-on réaliser un mélange réversible de gaz ? Quelle est l’entropie d'un mélange 
de gaz parfaits différents ? 
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3.27. Soit un récipient rempli d’un gaz parfait et divisé par une paroi en 
deux parties égales de volume V, dont chacune contient une mole de gaz à la 
température 7. L'entropie du gaz contenu dans n’importe laquelle partie est 
égale à S = Cy In T7 + R In V + S,, et l’entropie de tout le gaz est égale à la 
somme des entropies des deux parties du récipient: Sr = 2S = 2Cy 1n T + 
+ 2R In V + 2$,. Après enlèvement de la paroi, les deux portions de gazse 
trouvant à la même KpAanEe et sous la même pression se mélangent, de sorte 
que tout le gaz occupe le volume 2V. L’entropie du gaz après le mélange est 


T 


Fig. 15 Fig. 16 


Sir = 2CyinT +2R1n2V +28, La variation d'entropie par suite du 
mélange sera AS = Sr — Sy = 2R In 2. D'un autre côté, puisqu'’après élimi- 
nation de la paroi le système constitué par deux portions d'un même gaz ne 
parcourt aucune transformation thermodynamique son entropie doit rester 
inchangée. En quoi consiste l'erreur d’un tel raisonnement conduisant à AS -£ 


3.28. Soit un récipient rempli d’un gaz parfait et divisé par une paroi en 
deux parties égales dont chacune contient v moles de gaz dans le volume Y. 
Montrer qu'après enlèvement de la paroi l’entropie du système vaut la somme 
des entropies des parties mélangées de gaz dont chacune occupe séparément le 
volume de tout le système déduction faite de 2vR In 2. 

3.29. Calculer l’entropie AS du mélange lors de la diffusion de deux por- 
tions À et B d'un même gaz ayant avant le mélange un même volume V, une 
même température T, maïs des pressions différentes (c’est-à-dire des nombres de 

articules V, et V, différentes). Déterminer le domaine de variation de AS 
orsque V. et V. varient, mais le nombre total de particules N, + Vo = 2N 
reste inchangé. 

3.30. Calculer l’entropie AS du mélange de gaz À et B dont chacun repré- 
sente un mélange de W particules de gaz parfaits C et D, le gaz À contenant Wz, 
particules C et Nr, particules D, tandis que le gaz B est constitué par Vy, 
particules € et Ny: particules D (zx; + ze = y + ya = 1). Déterminer là 
domaine de variation de AS lorsque la composition des gaz À et B varie mais 
le nombre À de particules constitutives de chaque gaz reste inchangé. 

3.31. Soit 3 m° de NO qui diffusent dans 3 m° de SO, sous une pression 
totale constante de 2020 GPa et à la température de 0 °C. Calculer la variation 
d’entropie. 
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3.32. Calculer la variation d’entropie AS lors du mélange de deux masses 
égales d'un même gaz parfait, se trouvant initialement: a) sous une même 
pression p et à des températures différentes 7 et T,; b) à une même température 
T mais sous des pressions différentes p, et p.. Déterminer le domaine de variation 
de AS dans les deux cas. 

3.33. Montrer sur l'exemple d'énergie interne et d’enthalpie d’un gaz 
parfait qu’à la différence de l’entropie, la variation de ces fonctions d'état 
additives lors du mélange de gaz ne subit pas de saut lorsqu'on passe d'un mé- 
lange de gaz différents à un mélange de gaz identiques. 

3.34. Considérer la variation de densité d'un gaz lors de son mélange iso- 
therme avec des gaz différents et expliquer sur cette base le paradoxe de Gibbs 
et le paradoxe d’Einstein en utilisant a cet effet les expressions donnant l’en- 
tropie et l’énergie interne d’un gaz faiblement dégénéré contenant {V atomes dans 
un volume V à une température T : 


1, à Nh3 no . ô Nh3 
SN [in + V (amET}s/® }: nr LS (+6 ren L. 


où k est la constante de Boltzmann; m, la masse des atomes; h, la constante 
de Planck ; ô — —1 pour un gaz de Bose et Ô = 1 pour un gaz de Fermi. 

3.35. L'énergie interne d’un gaz faiblement degénéré contenant V atomes 
dans un volume Ÿ à une température 7 a pour expression 


Je Ô Nh3 
Pro [+ V(AmAT)#/E | ; 


où k est la constante de Boltzmann; m, la masse des atomes, k, la constante de 
Planck ; ô = —1 pour un gaz de Bose et Ô = 1 pour un gaz de Fermi. Trouver 
la variation de température lors du passage d'un mélange adiabatique de gaz 
dégénérés aussi voisins que l’on veut à un mélange de gaz identiques. 

3.36. Soit une mole de gaz parfait occupant un volume V, et subissant 
une détente adiabatique dans le vide jusqu’à un volume V:. Calculer la varia- 
tion d'’entropie. 

3.37. Selon le second principe, le travail accompli dans une transformation 
isotherme fermée en équilibre est nul. Montrer que l’utilisation des transforma- 
tions hors d'équilibre permet de réaliser un processus fermé avec un travail non 
nul avec un seul thermostat. 

3.38. Lors d'un contact thermique de courte durée entre deux corps, une 
quantité de chaleur Q > 0 est passée du premier corps à température T1 au 
deuxième corps à température 72. Calculer la variation d’entropie de ce système 
de corps. Peut-on considérer que la variation d’entropie du premier corps est 
AS1 — —Q/T3, celle du deuxième corps, AS; = Q/T; et la variation d’entropie 
de tout le système due au contact thermique des corps constitutifs, AS = AS, + 
+ AS 3 = Q (1/Te — 1/T3)? 

3.39. Soit un système qui subit une première fois une détente adiabatique 
quasi statique et une deuxième fois, une détente adiabatique non statique. Si 
la diminution de l'énergie interne est la même dans les deux cas, on a suivant 
le premier principe ÔW = ÔWh.... Comment peut-on le mettre en accord avec 
le second principe qui établit que ÔW > ÔWh.e. ? 

3.40. En supposant qu'il existe une dépendance fonctionnelle entre l’en- 
tropie S et la probabilité W d'un état d'un système (le principe de Boltzmann) 
et en mettant a profit les propriétés générales de l’entropie et de la probabilité, 
établir la relation de Boltzmann S = # in W. 

3.41. Soient deux corps aux températures de 27 et 28 °C mis en contact. 
Pendant un certain temps une quantité de chaleur égale à 10 J est passée du 
corps plus chaud sur le corps moins chaud. Déterminer de combien de fois variera 
par suite de ce passage la probabilité d’état de ces corps. Quelle est la probabilité 
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du passage inverse ? Comment variera le résultat si la quantité de chaleur passée 
est égale à 1,2-10716 J? 

3.42. Déterminer le coefficient d'amplification calorifique q d’une pompe 
à chaleur et le coefficient d'effet calorifique # d’une machine frigorifique si la 
transformation fermée de ces machines est un cycle de Carnot inversé effectué 
entre les températures 7, et T, (T1 > T2). Montrer que les variations des tem- 
pératures 7. et 7, ont une influence différente tant sur @ que sur w. 

3.43. Le XIX® a vu apparaître deux grandes théories de l'évolution. La 
première — le second principe de la thermodynamique — détermine l'évolution 
de la substance dans un système isolé vers l’état d'équilibre le plus probable 
d’entropie maximale, c'est-à-dire de désordre maximal. La deuxième théorie, 
qui est celle de l’évolution biologique de Darwin, détermine l’évolution des 
êtres vivants à partir des microorganismes Îles moins perfectionnés jusqu'à la 
structure hautement organisée de l'organisme humain avec son cerveau pensant. 
Peut-on conclure à partir de ces théories que la vie organique n'obéit pas au 
second principe de la thermodynamique ? 

3.44. Soient deux moles de mélange, une mole de H, et une mole de Cl, 
occupant un volume 2V dans l'obscurité. La réaction H, + Cl, = 2 HCI peut 
se produire par deux voies: 

a) à température 7 constante, la lumière provoque une réaction avec déga- 
gement d'une chaleur g et diminution d'entropie de q/T ; 

b) le mélange est divisé dans l'obscurité par une paroi en deux parties 
égales et dans l’une d'elles une réaction est provoquée à l’aide de la lumière, 
avec pour résultat une diminution de l’entropie de g/(2T), après quoi la paroi 
est enlevée, toujours dans l'obscurité, et l’entropie subit un accroissement de 
2R In 2: puis, on pros ue de nouveau la réaction à l’aide de la lumière et, 
comme dans ce cas la chaleur de la réaction ne dépend pas du volume, l’entropie 
du système diminue de g/(27). Finalement, la variation d’entropie totale dans 
la première voie AS, = —gqg/T et dans la deuxième voie, AS, = —q/T + 
+ 2R In 2. c'est-à-dire que AS, > AS,. ce qui est en contradiction avec la 


propriété de l'entropie qui est une fonction d'état univoque. Expliquer cette 
contradiction. 
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CHAPITRE 4 


TROISIÈME PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE 


Au début du XX°® siècle (en 1906), en se basant sur les résultats des recherches 
concernant les propriétés des corps à basse température, W. Nernst établit le troi- 
sième principe de la thermodynamique (appelé aussi théorème thermique de 
Nernst), lequel, après de longues années de discussion, a été justifié aussi nette- 
ment que les deux premiers principes *). 

Le domaine des applications directes du troisième principe est constitué 
par les processus se déroulant à basse température. Mais cette loi joue également 
un rôle important dans un intervalle de température plus large parce qu’elle 

rmet de calculer des constantes additives qui figurent dans les expressions de 
’entropieet ne peuvent être calculées par aucun autre procédé thermodynamique. 


$ 21. Enoncé du troisième principe 
de la thermodynamique 


La découverte du troisième principe de la thermodynamique est 
liée à la détermination de l’affinité chimique qui est une grandeur 
caractérisant la tendance des différentes substances à réagir chimi- 
quement l’une avec l’autre. Cette grandeur se mesure par le travail 
W des forces chimiques lors de la réaction. 

Les premier et second principes de la thermodynamique ne per- 
mettent de calculer l’affinité chimique W qu’à une certaine fonc- 
tion indéterminée / (V) près (v. $ 48). Pour pouvoir déterminer cette 
fonction les deux premiers principes doivent être complétés de nou- 
velles données expérimentales sur les propriétés des corps. Aussi, 
Nernst a-t-il effectué des recherches expérimentales fort poussées 
portant sur le comportement des substances à basse température. 
C'est à la suite de ces recherches qu’a été énoncé le troisième princi- 
pe de la thermodynamique: au fur et à mesure que la température 
s'approche de 0 K, l’entropie de tout système à l'état d'équilibre subis- 


*) La question d'une justification statistique satisfaisante du troisième 
principe n’est pourtant pas encore résolue et la justification largementsrépandue 
de cette loi sur la base de la non-dégénérescence du niveau fondamental du systè- 
me n’est pas suffisante. 


& 21] ENONCE DU TROISIÈME PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE 99 


sant des transformations isothermes cesse de dépendre des paramètres 
d'état thermodynamiques quelconques et prend à la limite (T —=0K) 
une valeur constante, la même pour tous les systèmes, qu’on peut poser 
comme étant égale à zéro. 

Cette assertion est générale, premièrement parce qu'elle se rap- 
porte à tout système en équilibre, et deuxièmement, parce que pour 
T — 0 K l’entropie est indépendante de la valeur de tout paramètre 
du système. Ainsi, suivant le troisième principe 


lim ([S(T,z)—S(T, )]=0 (4.4) 
T—-0K 
ou encore 
| 08 | à 
dim (2), =0, (4-2) 


où x est tout paramètre thermodynamique (a; ou Ar) *). 

Etant la même pour tous les systèmes, la valeur limite de l’entro- 
pie n’a aucun sens physique et de ce fait elle est posée comme nulle. 
Comme le montre une étude statistique de cette question, l’entropie 
n’est déterminée, de par son essence, qu’à une constante arbitraire 
près (de même, par exemple, que le potentiel électrique d’un système 
de charges en un point quelconque du champ). Il n’y a donc aucune 
raison pour introduire une certaine « entropie absolue », comme le 
faisaient Planck et certains autres savants. 

La constance de l’entropie (AS —+ 0) quand T7 — 0 K signifie en 
vertu de (4.1) qu’une transformation isotherme évoluant à T —0K 
est simultanément une transformation isentropique et donc adiaba- 
tique**). Ainsi, suivant le troisième principe, l’isotherme zéro se 
confond avec l’isentropique zéro et avec l’adiabatique. 

Il existe plusieurs substances (certains alliages, glycérine, CO, 
NO et autres) pour lesquelles AS tend, lorsque 7? — 0 K, vers une 
valeur non nulle. 

Une analyse minutieuse montre que cette contradiction apparente 
avec le troisième principe est liée à la « congélation » de certaines 
substances à des états métastables ou hors d'équilibre, états dans 
lesquels ces substances peuvent séjourner à basse température pen- 
dant longtemps (quelques jours ou même semaines) avant de passer 
à des états d'équilibre stables. Les mesures effectuées avec de grand: 


*) Signalons qu’en déterminant la limite des dérivées (0S/9z)r pour 7—0K. 
le troisième principe de Ja thermodynamique ne détermine pas la limitt 
des dérivées (9S/0T), quand T —+ OK: pour la plupart des corp: 


sin san) — 0, tandis que pour certains corps cette limite est différent: 
de zéro (v. problème 5.13). 

**) Par conséquent, dans un diagramme entropique à T — 0 K l’axe de: 
entropies se réduit à un seul point, de sorte que cet axe doit être tracé au niveat 


« 


d’une certaine température supérieure à O0 K. 
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intervalles de temps ont montré que la différence d’entropie AS 
disparaît toujours quand T7 +0 K. 

Actuellement, la validité du troisième principe est justifiée 
pour tous les systèmes thermodynamiques à l’état d'équilibre. 


$ 22. Quelques conséquences du troisième 
principe de la thermodynamique 


Le troisième principe permet de tirer des conclusions sur le com- 
portement des grandeurs thermodynamiques lorsque T 0 K. 
Examinons certaines des conséquences du troisième principe (v. pro- 
blèmes 4.1, 4.3). 

Impossibilité d'atteindre le zéro absolu. — Du troisième prin- 
cipe il résulte immédiatement que la température 0 K est impossible 
à atteindre. 

En effet, le refroidissement d'un système s'obtient par des trans- 
formations alternées de détente adiabatique (dans laquelle la tem- 
pérature baisse) et de compression isotherme (dans laquelle l’entro- 
pie diminue). Suivant le troisième principe, lorsque la température 
est proche de 0 K, l’entropie cesse de varier dans les transformations 
isothermes lors de la compression. Cela signifie que l’état de S = 0 
est impossible à réaliser au moyen d'un nombre fini de transforma- 
tions indiquées et donc le zéro absolu est lui aussi impossible à 
atteindre parce que selon le même principe l’état de 7? =0K se 
confond avec l’état de S — 0. On ne peut s'approcher de la tempé- 
rature O0 K que de façon asymptotique. 

D'après son contenu cette conséquence du troisième principe est 
équivalente au principe lui-même, c’est-à-dire que si le troisième 
principe est faux, on peut atteindre la température 0 K, et si le 
zéro absolu peut être atteint, la différence entre les valeurs de l’en- 
tropie à O0 K doit être non nulle (v. problème 4.1). C'est pour cette 
raison que le troisième principe de la thermodynamique est souvent 
appelé principe de l’impossibilité d'atteindre le zéro absolu. C'est 
précisément sous cette forme que Nernst, qui n’approuvait pas et 
n’employait pas la notion d’entropie, a énoncé le troisième principe. 
Cependant, l’énoncé du troisième principe sous la forme de la loi 
régissant le comportement de l’entropie lorsque T —+ 0 K est plus 
commode, parce qu'il conduit directement à l'expression mathé- 
matique (4.2). 

Comportement des coefficients thermiques pour 7 — 0 K.— Le 
coefficient de dilatation thermique 


LR 
LA OT P 


et le coefficient de pression thermique 


= re (37) 


= 
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de même qu’en général les grandeurs thermodynamiques (ôa'ôT), 
et (0A/ÔT),, doivent, suivant le troisième principe, tendre vers 
zéro quand 7 +0 K. En effet, en soustrayant la différentielle 
d (TS) des deux membres de l’équation fondamentale de la thermo- 


dynamique dU = T dS — À A; da;. on obtient 

d(U—TS) = —S dT —Ÿ A, da.. (4.3) 
et, comme d (U— TS) est une différentielle totale. on a (0S/0a;)r — 
= (04;/0T)4,. 

D'après l'expression (4.2) du troisième principe. lorsque T OK. 
l’entropie cesse de dépendre des paramètres d'état. c’est-à-dire que 
lim (0S/0a;)r = 0 et donc 
T-0K 


lim | se ). = 0. (4.4) 


T-0Kk \ OT 


Si l’on ajoute aux deux membres de l'équation (4.3) la diffe- 
rentielle d Ÿ Aya, on obtient 
î 


d (U—TS+È A) = —SdT + Ÿ a; d4;, 


d'où - - (OS/0A;)r — (0a:lôT)4,, et suivant l'équation (4.2) 
lim (SE), =0. 14.5) 


Dans le cas particulier où a—V et A— p, les formules (4.4) 
et (4.5) donnent 


: ôp : oU 
lim (22) = lim (À) 0 
T-0K\ OT IV  r.ok \ OT /p 


et donc les coefficients thermiques de dilatation « et de pression y 
s’annulent quand T —0K. 

En adoptant pour les forces généralisées À; dans la formule (4.4) 
la tension superficielle © ou la f.é.m. € d’une pile hydro-électrique, 
par exemple, nous constatons que pour ? —-0K toutes ces gran- 
deurs cessent de dépendre de la température et, par voie de conséquen- 
ce, le coefficient de température de tension superficielle 80/0T ou le 
coefficient de température de f.é.m. 0£€/0T doivent s’annuler lors- 
que la température s'approche de O0 K. D’une manière analogue, 
pour a = J, P, etc., la formule (4.5) permet de conclure que le 
coefficient de température d’aimantation (0J/0T)4 et le coefficient 
de température de polarisation (0P/60T), s’annulent quand T —+ 0 K. 
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Ces conclusions tirées du troisième principe ont été confirmées 
expérimentalement. 

Calcul de l’entropie et comportement des capacités calorifiques 
lorsque 7 — 0 K. — Le troisième principe de la thermodynamique 
a permis de simplifier considérablement le calcul de toutes les 
fonctions thermodynamiques. Ainsi, avant l'établissement du troi- 
sième principe, pour calculer l’entropie il était par exemple néces- 
saire de connaître la variation des capacités calorifiques avec la 
température et l'équation d'état. 

Or, suivant le troisième principe, l'entropie peut être calculée 
si l'on ne connaît que la variation de la capacité calorifique en fonc- 
tion de la température, sans avoir recours à |’ équation d'état qui 
est inconnue pour des corps condensés. En effet, à partir des expres- 
sions des capacités calorifiques 


Cy = T (9S/0T), Cr = T (6S/8T), 


le troisième principe permet d'obtenir par intégration 


T 


. 
S(V. T)=\-Æad7, S(p, T)=\ CP aT. (4.6) 
0 0 


Ainsi le calcul de l’entropie se ramène uniquement à la détermi- 
nation de la variation des capacités calorifiques avec la température. 
Ceci explique pourquoi le « problème de la capacité calorifique », 
étudié par Einstein, Debye, Born, Cramers et autres, a pris une place 
si importante dans la physique du début du XX° siècle. 

Suivant le troisième principe, l’entropie à T7 = 0 K a une valeur 
finie comme à toute autre température, et de ce fait les intégrales 
entrant dans les formules (4.6) doivent être convergentes. Cette con- 
dition est réalisée si les fonctions C.-/T et C,/T sous le signe d’in- 
tégration croissent plus lentement que 1/T : CyIT — C/ITa(C = Cte, 
a << 1) à la borne inférieure, c’est-à-dire lorsque 7? +0 K, ce qui 
donne 


Cy = CTi-a = CT'(n =1—a>0). (4.7) 


Dans ce cas Cy- — 0, C, — 0 quand T +0 K. 

A la différence de la conclusion sur l'impossibilité d'atteindre le 
zéro absolu, cette conséquence du troisième principe n’est pas équiva- 
lente dans sa plénitude au troisième principe lui-même, parce qu "elle 
n'est obtenue que dans l'hypothèse où l'entropie a à la limite, 
quand 7 —0 K, une valeur finie et n'exclut pas à cette température 
la variation de l’entropie en fonction des paramètres d'état, ce qui 
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n’a pas lieu suivant le troisième principe *). D’après la formule (4.7), 
la dérivée (0S/8T);- varie, lorsque 7? —0 K, suivant la loi 


(HE us 


et prend à la limite une valeur nulle (si & << 0), une valeur constante 
{si « — 0) ou une valeur infinie (si 0 < & << 1). Ainsi, comme il a 
déjà été dit, le troisième principe ne détermine pas la limite des dé- 
rivées de la forme (9S/0T), à T =0K. 

Dégénérescence d’un gaz parfait. — L'expression donnant l'en- 
tropie d’une mole de gaz parfait 


S=C;->InT +RIn(V/N)+5s,, 


obtenue à partir de l’équation de Clapeyron-Mendéléev pV — RT 
et de la proposition que la capacité calorifique C.- d’un gaz monoato- 
mique est indépendante de la température, contredit le troisième 
principe à deux égards : premièrement, la variation d'entropie 


(AS)r = R In (V./V)) 


dans une transformation isotherme, lorsque 7 =0K, est diffé- 
rente de zéro et, deuxièmement, lorsque T7 —+ 0 K, l'entropie tend 
vers — oo et non vers une valeur constante. Cela signifie qu'à basse 
température le comportement d’un gaz parfait ne doit pas obéir à 
l'équation de Clapeyron-Mendéléev et à la loi C,- = C!#*, mais est 
régi par une autre loi. Cet écart du gaz parfait par rapport aux lois 
classiques régissant les gaz (obtenues à partir de la statistique classi- 
que) porte le nom de dégénérescence. 

Ainsi, le troisième principe prédit la dégénérescence des gaz par- 
faits à basse température. Le développement de la statistique quan- 
tique a montré qu'une telle dégénérescence a réellement lieu. Elle 
témoigne de l’insuffisance, dans le domaine des basses températures, 
de la mécanique classique et de la statistique classique à laquelle 
elle sert de base. La statistique quantique montre que le troisième 
principe de la thermodynamique traduit la manifestation macrosco- 
pique des propriétés quantiques des systèmes réels à basses tempé- 
Tatures. 

Calcul des constantes entropique et chimique des gaz parfaits. — 
On sait que le second principe ne résout pas la question concernant 
la forme explicite des constantes entropique et chimique d'un gaz 
parfait dont la connaissance est nécessaire pour l'étude de l'équilibre 


*) La conclusion selon laquelle les capacités calorifiques tendent vers 
zéro lorsque 7 —+ 0 K peut être tirée également des deux premiers principes de la 
thermodynamique, si l’on admet que la condition de stabilité T/C;- > 0, qui 
découle de ces lois, reste valable à 7 = 0 K. Cela ne signifie pourtant pas que 
le troisième principe découle des premier et second principes, parce que la 
conclusion considérée n'est pas équivalente par son contenu au troisième 
principe. 
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de divers systèmes (réactions chimiques, vaporisation, ionisation 
thermique, etc.). Le troisième principe peut être utilisé indirecte- 
ment pour la résolution de ce problème, bien que le gaz parfait clas- 
sique ne lui obéisse pas. 

L'idée sur laquelle est fondé le calcul de la constante entropique 
d'un gaz parfait à l’aide du troisième principe consiste à considérer 
la condition d'équilibre entre l’état gazeux et l’état solide d’une 
même substance (l'égalité des potentiels chimiques de la substance 
dans les deux phases), qui fait intervenir les expressions de l’entro- 
pie tant du gaz que du corps solide. L’entropie du corps solide est 
déterminée sur la base du troisième principe au moyen de la formu- 
le (4.6), et l’entropie du gaz parfait est calculée à l’aide de la for- 
mule (3.39). Ainsi, à partir de la condition d'équilibre entre les 
phases on détermine la constante entropique du gaz. La constante 
entropique S, est liée à la constante chimique à du gaz. Ces constan- 
tes peuvent être calculées par les méthodes de la physique statisti- 
que. Pour un gaz monoatomique, elles ont pour valeur: 


So=k(++<imk+i), i=in HÉSNI (4.9) 


où À est la constante de Boltzmann; k, la constante de Planck; m, 
la masse des atomes de gaz; g, le poids statistique de l’état normal 
de l’atome, dépendant de son moment orbital L et du spin s (pour 
les gaz inertes L = s = 0 et g = 1). Ainsi, l’entropie d’une mole 
de gaz parfait a pour valeur 


3/2 0°/3 :Ty'/aVe"/s 
S=CyinT+Rlin+Rin ECM UE EN, In Em, 


(4.10) 
R EN g =. 


to] co 


où Cy = 


PROBLÈMES 


4.1. Démontrer l’équivalence des énoncés suivants du troisième principe: 
a) lorsque 7 —— 0 K, l'entropie S de tout système à l’état d'équilibre cesse de 
dépendre des paramètres de et prend pour tous les systèmes une 
Se valeur constante; b) le zéro absolu de température est impossible à at- 
teindre. 

4.2. Lorsqu'il est chauffé, l’étain gris se transforme en étain blanc à T, = 
— 292 K (sous la pression atmosphérique normale) en absorbant une chaleur 
À = 2242 J/mol. A T < T, l’étain blanc est moins stable mais coexiste avec 
l'étain gris, ce qui permet de mesurer les variations C;, (7) de l’étain gris et 
Ca (T) de l’étain blanc à des températures allant jusqu’à celle de transition. 
L'intégration numérique donne dans ce cas 


Te Te 
\ AD d7 — 44,12 J/(mole-K); \ AO are 51,54 J/(mole.K). 


0 0 
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Montrer que ces données expérimentales fournissent une juste confirmation du 
troisième principe. 

4.3. Montrer que suivant le troisième principe de la thermodynamique la 
loi de Curie pour les paramagnétiques (4 = C/T) n'est pas valable à des tempé- 
ratures extrêmement basses. 

4.4. La pression p et l'énergie interne U d’un gaz électronique parfait 
occupant un volume Ÿ sont liées pe la relation pV = ?/,U. En utilisant cette- 
relation, trouver la variation de « l'énergie zéro » du gaz électronique en fonction 
de la concentration des électrons. 

4.5. En partant de l'équation fondamentale de la thermodynamique trou- 
ver l'expression traduisant la variation de la température en fonction de la 
pression dans une transformation adiabatique, et, en utilisant le troisième- 
principe, montrer que pour que la température varie d’une valeur finie, la 
Variation de la pression p doit croître indéfiniment lorsque 7 —+ 0 K 

4.6. Soient deux récipients remplis par He II et reliés l’un à l’autre par 
un tube capillaire. Si l’on produit dans ces récipients une différence de tempéra- 
ture AT = T;, — T), il en résultera une différence de pression (de niveau) Ap = 
= pe — p,. Expliquer ce phénomène et établir la relation entre AT et Ap en 
considérant He II comme une sorte de mélange de deux liquides: un liquide 
« superfluide », dépourvu de viscosité et d’entropie et ayant de ce fait d'après 
le troisième principe la température 7? = 0 K, et un liquide « normal » qui se 
comporte comme un liquide ordinaire. 

4.7. La justification statistique du troisième RARCRe est generalement 
liée à la non-dégénérescence de l’état fondamental: à 0 K le corps se trouve en 
un seul état déterminé. La probabilité thermodynamique W de cet état est 
égale à l'unité, et comme l’entropie S = k In W, elle s’annule (S = 0) à T = 
= 0 K. Pourquoi une telle justification du troisième principe est-elle incorrecte 
et insuffisante ? 


CHAPITRE 5 


MÉTHODES DE LA THERMODYNAMIQUE 


L'étude thermodynamique des phénomènes physiques est basée sur les prin- 
cipes de la thermodynamique. L'application elle-même des principes de la thermo- 
dynamique à la résolution des problèmes physiques s’effectue par deux procédés. 
On distingue donc deux mthodes de la thermodynamique : la méthode des trans- 
formations fermées (ou la méthode des cycles) et la méthode des potentiels thermo- 
dynamiques (ou la méthode des fonctions caractéristiques). 


$S 23. Méthode des transformations fermées 


La méthode des cycles consiste à établir une loi déterminée régis- 
sant un phénomène ou un autre en considérant un cycle réversible 
convenablement choisi et en appliquant à ce cycle l’équation du 
premier principe de la thermodynamique 


& 50 —Ww (5.1) 
et celle du second principe 

* 0Q 

& + =0. (5.2) 


En utilisant les équations (5.1) et (5.2), on arrive à mettre en évi- 
dence la loi recherchée si le cycle choisi est tel qu'il permet de cal- 
culer toutes les grandeurs nécessaires intervenant dans ces équations 
pour tous les éléments du cycle. 

Dans la plupart des cas on fait mentalement décrire un cycle de 
Carnot au système à étudier. Dans ces conditions, on utilise l’équa- 
tion (5.2) sous forme du premier théorème de Carnot sur l’indépen- 
dance du rendement de ce cycle par rapport à la nature du fluide 
moteur. L'expression du rendement du cycle utilisé dans un problè- 
me concret, obtenue à l’aide de l’équation (5.1), est donc égalée à 
la relation (7, — T,)/T,, égalité qui permet de déduire la dépen- 
dance recherchée. 
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Par la méthode des transformations fermées déterminons la varia- 
tion de la tension superficielle avec la température. A cet effet, réali- 
sons un cycle de Carnot avec un film de liquide recouvrant un cadre 
en fil. Représentons ce cycle en coordonnées Z-o (Z étant la surface 
du film et o, la tension superficielle ; fig. 17). Supposons qu'au dé- 
but la surface du film est Z, et la ten- 

. . . . C 
sion superficielle © (point 7). Faisons 
subir au film une extension isotherme 
jusqu’à l’état 2. La tension superficiel- 
le reste inchangée, mais comme l’aug- 
mentation de la surface du film est 
liée à son refroidissement, pour que la 
transformation soit isotherme, on com- 
munique au film sur le trajet 7-2 une 
chaleur Q, à la température 7. Puis, 
on lui fait subir une extension adia- 
batique jusqu’à l’état 3: sa tempéra- 
ture diminuera de d7 et la tension Fig. 17 
superficielle augmentera de do. Lais- 
sons maintenant le film se comprimer d’abord isothermiquement 
jusqu’à l’état 4 (à cet effet il faudra lui enlever une quantité de 
chaleur Q.) et ensuite adiabatiquement jusqu'à l’état Z. 

Le travail W accompli par le film dans ce cycle est égal àQ, — Q.. 
Dans le diagramme X-0, ce travail se mesure par la surface du cycle 
et, le cycle étant parcouru en sens inverse des aiguilles d'une 
montre, il est négatif: — —(5, — X,) do (la variation de © 
‘ans une transformation adiabatique élémentaire est égal à do 
pour une certaine 2). Par définition, le rendement du cycle 

W __ (£:—2;) do 


et comme le film a décrit un cycle 


END. En égalant entre elles les deux 


(£:— 21) do _ 
(Q 


de Carnot. 1 — 


dernières expressions du rendement. on obtient — 


(+). =--4 > 


oT . 10 So—E; T 


Mais Q,/(2: — X,) = rest la chaleur de formation isotherme d'une 
unité de surface du film, donc 


(+. 6 


c'est-à-dire que lorsque la température s'élève, la tension superfi- 
cielle diminue et la vitesse de cette diminution est inversement pro- 
portionnelle à la température thermodynamique. 
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En procédant d’une manière analogue, on peut trouver la varia- 
tion de la pression d’une vapeur saturée avec la température, la va- 
riation de la force électromotrice en fonction de la température, etc. 
(v. problèmes 5.1, 5.2). 

L'exemple que nous venons d'examiner montre comment dans la 
méthode des transformations fermées on utilise les lois fondamentales 
de la thermodynamique et comment on établit les dépendances re- 
cherchées. 

La méthode des cycles est une des premières méthodes d’études 
thermodynamiques. Carnot, Clausius, Nernst appliquaient exclusi- 
vement cette méthode. 

D'un côté, la méthode des transformations fermées peut ètre 
employée en principe pour la résolution de tout problème, mais 
d’un autre côté, elle présente le sérieux inconvénient d'exiger pour 
établir une dépendance quelconque de choisir chaque fois ad hoc 
un cycle convenable : le succès de la résolution du problème dépend 
du choix du cycle nécessaire, alors que ce choix lui-même n'est dé- 
terminé par rien. Comme il a déjà été dit, le cycle le plus couramment 
utilisé est celui de Carnot. 

Actuellement c'est la méthode des potentiels thermodynamiques 
qu on utilise dans presque tous les cas des études thermodynamiques. 


$ 24. Méthode des potentiels thermodynamiques 


La méthode des potentiels thermodynamiques ou la méthode des 
fonctions caractéristiques a été développée par Gibbs. Elle est fondée 
sur l'équation fondamentale de la thermodynamique 


T dS=-dU+©A, da, (5.4) 


qui permet, comme nous le verrons, d'introduire pour un système 
se trouvant dans différentes conditions certaines fonctions d état 
appelées potentiels thermodynamiques. La variation de ces fonctions 
dans le cas de changement d'état du système est une différentielle 
totale. La méthode des potentiels consiste à utiliser les propriétés 
de la différentielle totale des fonctions thermodynamiques intro- 
duites pour obtenir les équations nécessaires à l'analyse d’un phé- 
nomène ou d'un autre. 

Commençons par examiner des systèmes simples. Dans ce cas 
l'équation fondamentale de la thermodynamique pour les transfor- 
mations équilibrées est de la forme T dS = dÜÙ + À da ou encore, 
si A=pet a = V, 


T dS = dU + p dy. (5.5) 
Cette équation lie entre elles cinq fonctions d'état: 7, S, U, p- 


et V. Quant à l’état lui-mème d'un système simple, il est défini 
par deux paramètres. Aussi, en choisissant parmi les cinq grandeurs 


$ 24] METHODE DES POTENTIELS THERMODYNABIIQUES 109 


indiquées deux grandeurs comme variables indépendantes, obtient-on 
l'équation fondamentale qui contient encore trois fonctions incon- 
nues. Pour déterminer ces dernières, l'équation (5.5) doit ètre com- 
plétée de deux équations qui peuvent être constituées par les équations 
d'état et d'énergie 


p=p(v. T), (9.6) 
U=U(V, T), (9.7) 
si les paramètres indépendants choisis sont V et T. 


Bien que le second principe établisse la relation entre les fonctions p et U 
sous la forme 


T (opl/àT)y = (OU/9V)r + p, (5.8) 


ceci ne dispense pourtant pas de l'obligation d'adjoindre à l'équation (5.5) 
deux autres équations, nécessaires pour déterminer trois fonctions inconnues, 
parce qu'étant différentielle la relation (5.8) ne permet de déterminer à partir 
d'une des fonctions la fonction cherchée dans sa dépendance d’un argument qu’à 
une fonction arbitraire de l’autre argument près. C’est pourquoi, pour pouvoir 
déterminer les trois fonctions inconnues intervenant dans l'expression (5.5). il 
faut lui adjoindre, en vertu de la formule (5.8), l'équation d’état (5.6) et l’équa- 
tion d'énergie non sous la forme (5.7) mais seulement comme une fonction de la 
température 7 [la formule (5.8) rend superflue la connaissance de la variation 
de U en fonction de V]. Ainsi, malgré la formule (5.8), l'expression (5.5) doit 
quand même être complétée par deux équations p = p (V, T)et U = U (T) 
et non par une seule. 


Néanmoins, pour certaines autres variables indépendantes, l’équa- 
tion fondamentale (5.5) de la thermodynamique permet de trouver 
toutes les trois fonctions inconnues si on lui adjoint une seule équa- 
tion au lieu de deux. En effet : 

1. Si S et V (entrant dans l’équation (5.5) sous le signe de la 
différentielle) sont des variables indépendantes, pour déterminer les 
trois autres variables à l’aide de l’équation (5.5) il suffit de connaître 
encore une seule équation pour l'énergie U en tant que fonction de 
ces variables: 


U=U(S, V). (5.9) 


En effet, connaissant l’expression (5.9), on peut à l’aide de l’équa- 
tion (5.5), que nous écrirons sous la forme 


dU = T dS — p dy, (5.10) 


déterminer par une simple dérivation les deux autres variables ther- 
miques : 


(He (D Gun 
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Si l’on prend les dérivées secondes de U (S, V), on obtient 
(ŒU/OS*)y = (0T/0S); = T/Cy, d’où on tire 


C es T (OU/0S)y 
Lt (92U 952) TT (d2U/9S2)y ? 
ol LL __{ dp o°U 
ov® }.= oV }= + s Ks=V (+ OV= L 


Etant donné que d'U est une différentielle totale, on peut, même 
sans connaître la forme explicite de la fonction U (V, S), égaler les 


æ e Ld re o°U _—… d°U e e. e 9 » e 
dérivées mixtes IST — Vas et obtenir ainsi l'équation 
oT Op 7 49 
oV }= nu EX ), 549 


qui lie deux propriétés du système: la variation de la température 

lorsque le système subit une détente adiabatique et la variation 

de la pression lorsqu'il reçoit de la chaleur dans une transformation 

isochore. C’est l’établissement de telles relations qui constitue pré- 

cisément le contenu de la méthode des potentiels thermodynamiques. 
L'équation (5.12) peut se mettre sous la forme 


O(T.S) 0 (p. V) 


"2(V,S)  d(V,S) ? 29 
et si 
d(T.S) 
y #0 (5.14) 


on obtient l'égalité à l'unité du jacobien de transformation lors du 
passage des variables p, V aux variables T7, S: 


(p. V) = 
FT S) — 1. (5.15) 
Si la dérivée (0T/9V)$ s’annule pour un état quelconque, le jaco- 
bien de transformation (5.15) est indéterminé en cet état, mais il 
peut être déterminé par la valeur limite égale elle aussi à l'unité. 
Ainsi, l'énergie interne Ü en variables S et V est une fonction 
caractéristique parce que les autres variables (7 et p) se déterminent 
par dérivation de Ü par rapport à S et V. Autrement dit, les dérivées 
de U(S, V) par rapport aux variables caractéristiques expriment 
toutes les propriétés thermodynamiques du système: les dérivées 
premières traduisent les propriétés thermiques et les dérivées secon- 
des, les propriétés calorifiques. 
L'énergie interne U en variables S et V est encore appelée poten- 
tiel thermodynamique, puisque la valeur de la pression 


p = —(OU16V)s 
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s'exprime par cette énergie de même qu'en mécanique la force s’ex- 
prime par l'énergie potentielle V (F, = —0V/0x, F, = —0V/ôy, 
F, — —OVI6:). 

11 y a lieu de noter qu’au point de vue pratique la fonction U — 
= U (S, V) utilisée comme potentiel thermodynamique n'est pas 
commode parce que, à la différence des grandeurs Ÿ, p, T, l’une 
de ses variables indépendantes — l’entropie S — ne peut pas être 
directement mesurée. 

2. Si les variables indépendantes ne sont pas S et Ÿ mais d’autres 
grandeurs quelconques du système simple, l'énergie U en tant que 
fonction de ces autres variables n’est plus une fonction caractéristi- 
que ou un potentiel. Il se trouve pourtant que pour certaines autres 
variables indépendantes il est possible de choisir au lieu de deux 
équations p = p (V, T)et U = U (V. T) une seule fonction de ces 
variables qui sera une fonction caractéristique de même que U en 
variables S et Y. 

En effet, si T et V sont les variables indépendantes d’un système 
simple on peut, en transformant l’équation (5.5) *) de façon qu'elle 
comprenne les différentielles d7 et dV [en soustrayant la différen- 
tielle d (TS) des deux membres de l’équation (5.5)] obtenir 


—$ dT = d (U — TS) + p dy. 
En notant U — TS = F, on trouve 


dÆF = —S dT — p dY, (5.16) 
d’où 

S — —(0F/0T),, p — —(0F;a0V})r. (5.17) 
La deuxième des équations (5.17) est l'équation d'état ; connais- 
sant F — F (V, T), on peut obtenir à partir de la formule (5.17) 

l'équation p = p(V, T). 
Les dérivées secondes de la fonction F permettent de déterminer 
les grandeurs calorifiques, à savoir la capacité calorifique C. et le 


coefficient de compressibilité 6 (ou le module d’élasticité isotherme 


CT (ne = (re roro 
ainsi que d'obtenir l’équation 
(= (5), (5.18) 


qui établit la relation entre deux propriétés du système : la variation 
d’entropie lors de la détente isotherme et la variation de pression 
lors du chauffage isochore. Cette équation peut être établie même 
dans le cas où la forme explicite de la fonction F (V, T)est inconnue. 


*) Une telle transformation de la forme différentielle est connue sous le 
nom de transformation de Legendre. 
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Ainsi, la fonction F des variables V et T est une fonction caracté- 
ristique ou un potentiel thermodynamique. Cette fonction F — U — 
— TS est appelée fonction ou énergie de Helmholtz (énergie libre). 
Comme il ressort de (5.13), dans les transformations isothermes le 
système effectue un travail au prix d’une réduction de la fonction F 
et non aux dépens de l’énergie interne U (comme dans les transfor- 
mations adiabatiques). En effet, à T — Cte, la formule (5.13) donne 


p dV = —dF. 


Ainsi, dans les transformations isothermes l'énergie libre F — 
= U — TS joue le mème rôle que l'énergie interne dans les trans- 
formations adiabatiques. La grandeur TS est appelée énergie liée. 
(Remarquons que si en mécanique l'énergie d’un système est la som- 
me de l'énergie cinétique et de l’énergie potentielle, en thermodyna- 
mique l'énergie interne est subdivisée en énergie libre et énergie 
diée.) 

3. Si l’on choisit T7 et p comme variables indépendantes, c’est 
la fonction ® (T, p) = U — TS + pV qui sera caractéristique. 
En effet, passons dans l'équation (5.13), à l’aide de la transforma- 
tion de Legendre, aux variables T et p en ajoutant aux deux membres 
la différentielle d (pŸ), il vient d (F + pV) = —S d7T + V dp ou 


d® = —S àdT + V dp, (5.19) 
où D—=F+pV = U—TS + py. 
De l'équation (5.19) on tire 
00 0D 
(7), V=(S). (#0) 


La seconde des équations (5.20) permet de trouver l'équation 
d'état. Ainsi, la fonction ® (7, p) = U — TS — pV est une fonc- 
tion caractéristique des variables 7 et p. Elle est appelée énergie de 
Gibbs (potentiel thermodynamique de Gibbs). 

Les dérivées secondes de la fonction ® (T, p) donnent la capacité 
<alorifique 


Co=-T (Gr): 


le coefficient de compressibilité 


PARA RER ER 
où Vo \ 4 ÎT Vo \ Op3 ?T 


et l’équation 


(= -(5), Gen 


d 


qui lie deux propriétés correspondantes du système et qu'on peut 
établir même sans connaître la forme explicite de la fonction ® (T, p). 
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De mème que la diminution de l’énergie de Helmholtz dans les trans- 
formations isothermes représente le travail du système, la diminu- 
tion de l’énergie de Gibbs dans ces transformations isothermes est 
égale au travail accompli dans les transformations adiabatiques par 
un système élargi composé, par exemple dans le 
cas d’un gaz contenu dans un cylindre fermé, 
par le gaz et le piston avec poids (fig. 18). 
L'énergie d’un tel système vaut la somme de 
l'énergie interne U du gaz et de l'énergie po- 
tentielle psk — pV du piston avec poids: 
E = U + pV. doù 


d£ = dU + p dV + V dp = T dS + V dp. 


Dans les transformations adiabatiques, la 
diminution de l’énergie du système est égale à 
son travail, si bien que —(d£)s = —Ÿ dpet 
donc le travail accompli par le système élargi 
a pour valeur *) 


Wa = —V dp. (5.22) F8 28 
De la formule (5.19) il ressort que dans les transformations iso- 
thermes —(d®)7 — —V dp. En tenant compte de la relation (5.22), 
on obtient 
—(dP)}r = ÔWa. (5.23) 


Si, en plus des forces mécaniques, le système subit d’autres for- 
ces, non mécaniques (électriques, magnétiques, etc.), on peut mettre 
en évidence un autre sens physique de la variation de l'énergie de 
Gibbs ©. En effet. supposons que le système est soumis, en plus de 
la force de pression, encore à des forces non mécaniques, alors 


T dS = dU + pdV + 5W,.. 


En utilisant la transformation de Legendre [en ajoutant la diffé- 
rentielle d (—TS — pV) aux deux membres de l'expression (5.23)], 
passons des différentielles dS et dV aux différentielles des variables 
indépendantes T et p. Il vient 


—S dT + V dp = d (U — TS + pV) + 5Wam 
et 
d® = —S dT + V dp — 8W,n. 


Ces expressions montrent que dans les systèmes complexes subissant 
les transformations isothermes-isobares la diminution du potentiel 
thermodynamique est égale au travail accompli par le système contre 


._ *) L'expression (5.22) montre que la pression p, paramètre interne du sys- 
tème à étudier (gaz), est un paramètre externe pour le système élargi. 


8—0428 
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les forces non mécaniques qui lui sont appliquées : 
— (4P)p, r = OWam- (5.24) 


L'énergie de Gibbs ® revêt une importance considérable pour 
la thermodynamique du fait qu’à l’état d'équilibre d’un système 
complexe les variables caractéristiques p et T ont mêmes valeurs 
dans toutes les parties du système et sont donc les plus commodes. 

4. Si les variables indépendantes d’un système simple sont 
S et p, la fonction caractéristique sera 


En effet, si l’on passe dans l'équation (5.5) des différentielles dS 
et dV aux différentielles des variables S et p par adjonction de la 
différentielle d (pV) aux deux membres de l’équation (5.5), on obtient 


T dS + V dp = d (U + pV) 
dH = T dS + V dp. (5.26) 


La fonction (5.25) est appelée enthalpie et constitue un potentiel 
thermodynamique pour des variables indépendantes $S et p puisque 
les dérivées de À (S, p) par rapport à S et p donnent 


ou 


T=(S5),: 
=(S)s 0 
Cr), = (55), 
ou 
US T ___ (6H/8S)p 
PO (0H/05®)p  (0*H/05!)} 
(PE) =) == +. 
op* JS Op /s  V (Gp/dV}s Ks 
ou 
Ko = d 


__ (d*H/0p°}s * 


Même lorsque la forme explicite de la fonction Æ (S, p) est in- 
connue, la formule (5.26) permet de trouver l’équation 


OT oV 
(= | x À Le 
qui établit la relation entre deux propriétés du système. L’équation 


(5.27) est celle d’une adiabatique, de sorte que si l’enthalpie est 
connue comme potentiel, l’équation (5.27) permet de trouver l’équa- 
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tion de l’adiabatique du système par une simple différentiation 
de À par rapport à p. 

Le sens physique de l’enthalpie réside avant tout dans le fait 
que dans les transformations isobares la variation d’enthalpie est 
égale à la quantité de chaleur absorbée : (dH), = (T dS), = (6Q), — 
= CLdT et 

0H 
Cp=(Sr),: 

C'est pour cette raison que la fonction Æ est souvent appelée 
fonction thermique ou contenu calorifique. En outre, puisque l’enthal- 
pie (5.25) est égale à l’énergie Æ du système élargi et dans les trans- 
formations adiabatiques la diminution de l’énergie est égale au 


travail, il est évident que dans ces transformations la diminution de 
l’enthalpie représente le travail effectué par le système élargi : 


—(dA)s = Wa. 


Enfin, si le système est soumis, en plus de la force mécanique, 
encore à d'autres forces, non mécaniques, on a 


T dS = dU + p dV + Wim: 
T dS = d (U + pV) — V dp + ôWim; 
dA = TdS + V dp — ÔWam; 
ce qui montre que dans les transformations adiabatiques-isobares la 


diminution de l’enthalpie d’un système complexe (5.25) est égale 
au travail effectué par ce système contre les forces non mécaniques : 


bn (OH )s, p— ÔW,m- 


En plus des quatre potentiels thermodynamiques U, F, D, H 
qui viennent d’être examinés, on peut indiquer d’autres potentiels. 
L'équation (5.5) montre par exemple que l’entropie S est elle aussi 
un potentiel thermodynamique lorsque les variables indépendantes 
sont représentées par U et V: 


_— P 
dS = — dU + dv, 


si bien que 


D — GS/W)u_ 
Tes À P= (S/d0)y * 


Le volume est un potentiel thermodynamique si les variables 
indépendantes sont $ et U: 


Vs ds av. 
P P 


1 et T= — CVS) 


2° Se Le OV OS )u_ 
d'où p=—--r (oV JoU)s 


etc. 
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Les fonctions caractéristiques les plus employées sont les poten- 
tiels thermodynamiques U, F, ® et H, et parmi ces derniers on uti- 
lise le plus souvent l'énergie de Helmholtz F et l'énergie de Gibbs D, 
parce que les variables indépendantes V, T et p, T pour lesquelles 
elles constituent des potentiels respectifs sont faciles à mesurer expé- 
rimentalement. 

Tous ces potentiels thermodynamiques sont, premièrement, des 
fonctions d’état univoques et additives et, deuxièmement, leur dimi- 
nution représente dans des conditions déterminées le travail du 
système contre les forces qui lui sont appliquées. En outre, ils per- 
mettent d'établir à l’aide de l’inégalité fondamentale de la thermo- 
dynamique pour les transformations non statiques (3.59) les con- 
ditions générales d'équilibre thermodynamique et de stabilité dans 
des conditions déterminées (v. chap. 6). 

Les divers potentiels thermodynamiques sont liés en ce sens que 
si certains d'eux sont connus, on peut déterminer les autres. Ainsi, 
l'énergie interne U est liée à l'énergie de Helmholtz F par une même 
équation différentielle que celle qui relie l’enthalpie À à l’énergie 
de Gibbs ©. En effet, à partir de l’égalité F — U — TS et de l’ex- 
pression (5.17) on obtient l’équation de Gibbs-Helmholtz : 


U=F-T(S (5.29) 


T ;v 
pour l’énergie de Helmholtz, et à partir de l'égalité ® = H — TS 
et de l’expression (5.20), l'équation 


H=D-T(S) (5.30) 


pour l'énergie de Gibbs. 

Dans le cas général d’un système simple dont l’état est défini 
par la température et un paramètre externe a, l’équation de Gibbs- 
Helmholtz pour l'énergie de Helmholtz est de la forme 


U=F-T(S). (5.31) 


En intégrant l'é équation (5.29) ou (5. 30), on peut trouver F ou ® 
respectivement d'après U ou H. Pour effectuer cette intégration, 
remarquons qu à 0 K le dernier terme dans l'équation (5.29) dis- 
paraît si la valeur de la dérivée (9F/0T)y reste finie ou croît plus 
lentement que 1/7 quand 7 —+ 0 K. En admettant une de ces ue 
suppositions pour (0F/60T)y, on obtient de l’équation (5.29) à 
— 0K que F, = U,. Soustrayons cette équation de 1 habahes 
(5.29) pour trouver 


F—F;=U—U + T (EEE) 
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ou 


50 F—F 
L’équation (5.32) est une équation différentielle linéaire non 
homogène. L'équation homogène correspondante est de la forme 


) F—F £ 

ST ( 0 ]= 0. (5.33) 

La solution générale de l’équation (5.32) est la somme d’une 

solution particulière de cette équation et de la solution générale de 

l'équation homogène (5.33) qui est évidemment F — F, = IT. La 

solution particulière de l’équation (5.32) peut s’écrire sous la forme 
T 


F= Po — \ TT. Ainsi, la solution générale des équa- 
0 
tions de Gibbs-Helmholtz (5.29) et (5.30) revêt la forme suivante: 
D 
F=U-T | aT + IT, (5.34) 
0 
: 


0 


où Z est une constante thermodynamiquement indéterminée dont 
la valeur dépend du volume dans (5.34) et de la pression dans (5.35). 
Cette constante est impossible à déterminer à l’aide des premier et 
second principes de la thermodynamique (ce qui explique son nom 
d’indéterminée). La connaissance de Z est nécessaire pour le calcul 
de l’affinité chimique (v. $ 48). La résolution de ce problème a con- 
duit Nernst à la découverte du troisième principe de la thermodyna- 
mique qui donne directement Z = 0. En effet, en différentiant l’ex- 
pression (5.34) ou (5.35) par rapport à la température et en posant 


suivant le troisième principe (), = (F) = —S$S —0 à 
P 


oT oT 
T =0K, on obtient 7 = ©. 
Ainsi, des expressions (5.34), (5.35) on tire 


T T 
F=U,-T| is 7, D=H-T| te dT. (5.36) 
0 0 


Les potentiels thermodynamiques ÜU, F, ®O, H peuvent être 
représentés graphiquement dans l’espace des variables indépendantes 
correspondantes sous forme de surfaces que l’on construit générale- 
ment d’après les résultats expérimentaux. Ces surfaces et donc les 
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propriétés de la substance elle-même sont ensuite étudiées à l’aide 
de la géométrie différentielle. C’est pourquoi les méthodes géomé- 
triques ont une grande importance en thermodynamique. Un des 
ouvrages importants de Gibbs consacré à la thermodynamique a pour 
titre Méthode de la représentation géométrique des propriétés thermody- 
namiques à l'aide de surfaces. 

Comme il ressort des équations (5.10) à (5.28), si l’on connaît 
au moins un des potentiels thermodynamiques, on peut déterminer 
les propriétés tant thermiques que calorifiques du système, c’est-à- 
dire obtenir une information complète sur ses propriétés thermody- 
namiques. Chacun des potentiels thermodynamiques contient donc 
en totalité toutes les caractéristiques du système. 

La mise en évidence de l'existence de telles fonctions d'état est 
un grand succès pour la thermodynamique. Pourtant, si l’on reste 
dans le cadre de la thermodynamique, on n'arrive pas à profiter 
pleinement de ce succès. Le fait est que les principes de la thermody- 
namique ne permettent pas de trouver par eux-mêmes les expres- 
sions des potentiels thermodynamiques sous forme de fonctions 
explicites des variables caractéristiques correspondantes. En thermo- 
dynamique, la méthode des potentiels consiste à utiliser les équations 
(5.12), (5.17), (5.20) et (5.28) qui lient certaines des propriétés du 
système à ses autres propriétés. Comme nous l’avons vu, ces équa- 
tions s’obtiennent à partir de l'équation fondamentale (5.5) de la 
thermodynamique et de ce fait sont souvent appelées elles-mêmes 
équations fondamentales ou relations de Mazwell. 

T1 n'existe que deux systèmes pour lesquels on peut calculer les 
potentiels thermodynamiques à l’aide des principes de la thermody- 
namique puisque leurs équations d'état et d'énergie sont connues. 
Ce sont le gaz parfait et le corps noir. Pour tous les autres systèmes 
on trouve les potentiels thermodynamiques soit expérimentalement, 
soit par les méthodes de la physique statistique et ensuite, à l’aide 
des relations thermodynamiques obtenues, on détermine les équa- 
tions d’état et d'énergie et d’autres propriétés thermodynamiques. 

Cela montre la liaison organique qui existe entre la thermodyna- 
mique et la physique statistique. L'une et l’autre ont le même objet 
d'étude, mais l’étude elle-même est effectuée à partir de positions 
de départ différentes. Pour une étude complète, sous tous leurs as- 
pects, des propriétés des systèmes physiques il est nécessaire d’avoir 
recours à la fois à la thermodynamique et à la physique statistique. 

Pour les gaz, les fonctions thermodynamiques sont calculées le 
plus souvent par les méthodes de la physique statistique, tandis que 
pour les corps liquides et solides, elles sont généralement déterminées 
par voie expérimentale à l’aide des définitions calorifiques des ca- 
pacités calorifiques. 

Proposons-nous de trouver l'expression de l’énergie interne U 
en tant que potentiel thermodynamique pour un gaz parfait (mono- 
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atomique). On sait que l'énergie interne d’un tel gaz a pour valeur 
U — C,T un C. 


Mais cette expression de U n’est pas un potentiel thermodyna- 
mique. Elle ne permet de déterminer ni l'équation d'état du gaz par- 
fait, ni ses autres propriétés thermiques. L'énergie interne sera un 
potentiel thermodynamique (fonction caractéristique), si elle est 
exprimée en fonction des variables S et V. Dans le cas du gaz parfait 
cela est facile à faire puisqu'il est connu que S — C;- In T7 + 
+ RinV +S,, d'où 


T = exp (| = = exp — ] , 
U(S, V) = = exp ( _— )+U 


En utilisant cette expression donnant l'énergie interne comme un 
potentiel thermodynamique, on peut, à l’aide des formules (5.10) 
et (5.11), trouver l'équation d'état du gaz parfait pV = RT et 
l'équation de son adiabatique pVY — Cf°. (Pour les expressions des 
autres potentiels thermodynamiques du gaz parfait, voir la solution 
du problème 5.3.) 

Comme premier problème à résoudre par la méthode des potentiels 
thermodynamiques, tentons d'obtenir l’équation, déjà trouvée par 
la méthode des cycles, traduisant la variation de la tension super- 
ficielle en fonction de la température, pour nous assurer sur cet exem- 
ple général de l'avantage que présente la méthode des potentiels 
thermodynamiques. Le résultat sera bien entendu le même parce 
qu'une fonction ou une autre ne dépend pas de la méthode d'étude 
mais se détermine par la nature du phénomène. 

Partons de l’expression donnant la différentielle de l'énergie 
libre superficielle du film. Soit Z l'aire de la surface du film (son 
paramètre externe a). Comme le travail élémentaire nécessaire pour 
augmenter de dZ la surface du film est égal à ôW — —od2Z où o est 
la tension superficielle, la force généralisée conjuguée du paramètre 
Z sera À — —o et la différentielle de l'énergie de Helmholtz du 
film est égale à dF — —S d7 + odà, d’où il vient 


: 08 26 : ô 1 / 5Q 9 — 
(55), =). re 7 (+ pr 2 ST. 


ce qui coincide avec l'expression (5.3) trouvée par la méthode des 
cycles. L'obtention de cette expression par la méthode des potentiels 
thermodynamiques se ramène seulement à la recherche de la diffé- 
rentielle de l'énergie de Helmholtz et à l’utilisation des propriétés 
de la différentielle totale. 
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$ 25. Potentiels thermodynamiques des systèmes complexes 
et des systèmes à nombre variable de particules 


Dans ce qui précède nous avons déterminé les fonctions qui pour 
telles ou telles variables indépendantes d’un système simple, sont 
les potentiels thermodynamiques de ce système. Déterminons main- 
tenant les potentiels thermodynamiques d’un système complexe 
soumis à l’action de plusieurs forces extérieures et d’un système dont 
le nombre de particules est variable. 

Au début, partons de l’équation fondamentale (3.24) de la ther- 
modynamique pour un système complexe 


T AS =dU + Ÿ 4; das. 


De cette équation il résulte immédiatement que si l’état du sys- 
tème complexe est défini par des coordonnées généralisées (par les 
paramètres externes a; et l’entropie S), son potentiel thermodyna- 
mique est l'énergie interne U (S, a;) dont la différentielle dU — 
= T'dS — NX À; dai. 


Si l’état du système est défini par les paramètres externes a; 
et la température 7, son potentiel thermodynamique est l'énergie 
de Helmholtz F — U — TS dont la différentielle dÆ — —S dT — 


— » À; dai. 


L 

Si l’état du système est défini par la température T et les forces 
généralisées À; conjuguées du paramètre externe a;, le potentiel 
thermodynamique du système est l’énergie (généralisée) de Gibbs 


P=U-TS+Y A;a; (5.37) 
dont la différentielle est 
d®= —SdT + Ÿ a; dA;. 


Si les paramètres indépendants du système sont l’entropie S 
et les forces généralisées À;, le potentiel thermodynamique est cons- 
titué par l’enthalpie (généralisée) 


H=—U+ŸS A,a; (5.38) 
1 
dont la différentielle est 


dH =T dS + Ÿ a; dA.. 
: 


Ainsi, dans le cas d’un système complexe les expressions de l’éner- 
gie de Gibbs (5.37) et de l’enthalpie (5.38) comportent des termes 
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additifs supplémentaires de la forme A;a; par rapport aux expres- 
sions correspondantes de ces potentiels pour un système simple. 
Quant à l'expression de l’énergie de Helmholtz F = U — TS, 
elle est la même que celle pour le système simple. Toutefois, si l’état 
d'un système complexe est défini par les paramètres 7, p et les para- 
mètres externes a; (sauf le volume), le potentiel thermodynamique 
sera, comme dans le cas d’un système simple, l’énergie de Gibbs 
D = U — TS + pV dont la différentielle d® = —S dT + V dp — 
== à À; da;. 

? 

D'une manière analogue, si p, S et les paramètres externes (ex- 
cepté le volume) sont des variables indépendantes d’un système com- 
plexe, le potentiel thermodynamique est constitué par l’enthalpie 
H = U + pV dont la différentielle dA = T dS + V dp — 
= Ÿ À; da:. 

Jusqu'ici nous avons considéré les systèmes qui n'échangent que 
de l’énergie lors de l’interaction avec d’autres corps (systèmes fermés 
ou systèmes à nombre constant de particules). Mais la thermodyna-. 
mique étudie aussi largement des systèmes dont le nombre de parti- 
cules varie dans les transformations équilibrées (systèmes à nombre 
variable de particules).' 

La variation du nombre de particules dans le système peut être 
provoquée par différentes causes. Par exemple, dans le cas d’un sys- 
tème à l’état d'équilibre, composé d'un liquide et de la vapeur satu- 
rée de ce liquide, la variation du volume de tout le système a pour 
effet de provoquer le passage des particules du liquide dans le gaz 
(ou inversement du gaz dans le liquide). Dans ce cas le nombre total 
de particules contenues dans les deux phases reste inchangé mais 
varie dans chacune des phases. La variation du nombre de particules 
se produit également dans les systèmes dont la variation de la tem- 
pérature ou d’autres paramètres donne lieu à des réactions chimiques. 
Un troisième exemple de système à nombre variable de particules 
est fourni par le rayonnement. Un rayonnement en équilibre ther- 
mique (rayonnement du corps noir) représente un flux de particules 
quantiquement indiscernables, appelées photons, qui diffèrent des 
particules classiques par le fait qu’elles possèdent à la fois des pro- 
priétés corpusculaires et les propriétés ondulatoires. Le nombre de 
ces particules sera différent lorsque la température varie par suite 
de l’absorption et de l’émission de la lumière par les parois. 

En étudiant les systèmes constitués par des particules élémen- 
taires, la physique moderne découvre dans la nature des processus, 
de plus en plus nombreux, au cours desquels non seulement le nom- 
bre de particules d’une espèce déterminée, mais aussi le nombre total 
de particules constitutives du système ne se sont pas conservés par 
suite des transformations réciproques. L'état d’un système à nombre 
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variable de particules est défini par les paramètres 4a;, ..., a, 
T et le nombre de particules d’une espèce donnée W,, ..., 
ou les concentrations correspondantes c; = N;,/E N,. 
L'énergie interne d’un système à nombre variable de particules 
varie non seulement par suite de l’apport de chaleur et de l’accom- 
plissement du travail par le système, mais également par suite de la 
variation du nombre de particules dans le système, ce qui permet 
d'écrire suivant le premier principe dU — 8Q — 5W + D ur, dW;, 


k 
où dW, = dN, + diN, est la variation du nombre de particules 
de l’espèce À due, dans le cas général, à l’échange avec le milieu 
extérieur d,WV, et aux réactions chimiques d;W, (selon la loi de con- 
servation de la masse ÿ mrd;Nx = 0, mx étant la masse des parti- 
k 


cules de l'espèce k). 
Pour les transformations équilibrées ô8Q = T dS et 5W — 
= Ÿ À; da;, si bien que l'équation fondamentale de la thermo- 


dynamique pour les systèmes à nombre variable de particules prend 
la forme 


TAS=dU+Ÿ AÀ;,da, — Ÿ u, dW,, (5.39) 
î k 


et pour les transformations déséquilibrées [voir (3.59)] 
TdS > dU+Ÿ A, da;— > pu dN,. (5.40) 
î k 


La grandeur 


px = (OUON j)s, a, 


est appelée potentiel chimique des particules de l'espèce k. 
L'équation fondamentale (5.39) permet d’obtenir facilement les 

différentielles de tous les potentiels thermodynamiques des systè- 

mes à nombre variable de particules. Considérons pour des raisons 

de simplicité, des systèmes qui ne sont soumis qu’à une pression 

uniforme p. Les expressions obtenues dans ce cas sont les suivantes : 
pour la différentielle de l’énergie interne 


pour la différentielle de l'énergie de Helmholtz F = U — TS 
dF=AU-TdS-SaT——-SdT-pdV +Su;dN;, (5.42) 

pour la différentielle de l'énergie de Gibbs ®@=U-—TS+pV 
d®= —SaT+Vap+ Su dN;. (5.43) 


? 
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pour la différentielle de l’enthalpie H—U+ pV 
dH=TdS+Vdp+Ÿu;dN.. (5.44) 


Le potentiel chimique résultant de ces expressions a pour valeur 


MT Carre Care (x), T (a): (29) 


Ainsi, u peut s’obtenir par dérivation de n'importe lequel des 
potentiels thermodynamiques par rapport au nombre de particules. 
Cependant il sera exprimé chaque fois par l'intermédiaire des varia- 
bles indépendantes différentes. 

Comme il a déjà été dit, tous les potentiels thermodynamiques 
sont des fonctions additives, c’est-à-dire que leur valeur pour un 
ensemble de plusieurs corps est égale à la somme de leurs valeurs 
pour chacun des corps constitutifs. Dans le cas d'un système consti- 
tué par des particules identiques cela signifie que, si la masse de la 
substance ou le nombre NW de particules varie dans un certain rapport, 
la valeur des potentiels thermodynamiques varie dans le même rap- 
port. En d’autres termes, on peut dire qu’une grandeur thermodyna- 
mique additive doit être une fonction homogène du premier ordre 
par rapport aux variables additives. Par conséquent, 


U = Nf, (VIN, S/N), 
F = Nfa (VIN, T), 
D = Nfs(p, T), 
H = Nf, (p, S/N). 
Du système (5.46) on tire 
u = (OD/ON)»,r = fs (T, p), (5.47) 


c'est-à-dire que le potentiel chimique est égal à l'énergie de Gibbs 
par une particule et donc 


D = uN = (5.48) 


où v est le nombre de moles, ®, le potentiel thermodynamique d'une 
mole de substance. 

La formule (5.47) montre que le potentiel chimique est une fonc- 
tion de p, T et ne dépend pas du nombre N de particules. 

L'additivité des potentiels thermodynamiques ne se réalise que 
si l'interaction entre les parties constitutives du corps est négligeable. 
Aussi, pour un mélange de plusieurs substances (par exemple, liqui- 
des) les potentiels thermodynamiques ne sont-ils pas égaux aux 
sommes des potentiels thermodynamiques des composants du mé- 
lange. Une exception n’est faite que pour le mélange de gaz parfaits 
parce que l’interaction entre leurs molécules peut être négligée. 
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Néanmoins les relations (5.48) se généralisent au cas de tout mé- 
lange de substances, c’est-à-dire que dans tous les cas l'énergie de 
Gibbs d'un mélange s'exprime par 


P=Y ND vi (5.49) 


En effet, comme les nombres W,, N,, ... de particules dont 
dépend l'énergie de Gibbs sont des variables extensives, on a 


D (p, T; aN,, aN,,...) = a®D(p, T; N,, N,, ...). 


En dérivant cette égalité par rapport à & et en posant &« = 1, on 
obtient 
= 60 
P= à Ni (a rx, 
ia) 
ei suivant les relations (5.45), 90 /0N; = pu, d'où les égalités 
(5.49). 

Pour le rayonnement en équilibre thermique u = 0 (v. $ 43). 
Comme le montre la physique statistique, cela signifie que le nombre 
total de particules dans le système n’est pas fixe, mais dépend de la 
température. 

Dans l’étude des systèmes à nombre variable de particules on 
utilise le plus souvent un potentiel thermodynamique tel que sa 
différentiation par rapport à des variables caractéristiques corres- 
pondantes permette de trouver les nombres NW; de particules de cha- 
que espèce contenues dans le système. 

Cherchons un tel potentiel et son expression différentielle. A cet 
effet, dans la formule (5.42), passons, à l’aide de la transformation 
de Legendre, aux différentielles des variables V, T, u. On obtient 


dQ= —SdT—-pdV—-ŸN;du,, (5.50) 
où la fonction 
Q(T, V,u)=U-TS—SuN;=F-D=—pV (5.51) 
est appelée grand potentiel thermodynamique. À partir de la formule 
(5.50) on trouve 
9Q 0Q 
RE SE 2 CT à 
Pour des transformations hors d'équilibre, l'inégalité fondamen- 
tale de la thermodynamique pour des systèmes à nombre variable 


de particules (5.40) avec des variables indépendantes V, T, u,, ... 
-., LR donne 


dQ<—SdT —pdV -Ÿ N;du. (5.52) 
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L'énergie interne du système [v. (5.41)] n’est fonction que des 
variables indépendantes additives (extensives) et comme c’est une 
fonction homogène du premier ordre, le théorème d’Euler sur les 
fonctions homogènes donne 


on (35 dun, + (5 Je, x,” 2 lue N, bi 


En remplaçant dans cette expression les dérivées par leurs va- 
leurs tirées de (5.41), on obtient 


U=TS—pV+T uN;. (5.53) 


En différentiant (5.53) et en comparant l'expression obtenue aux 
équations (5.41), on parvient à une équation fort importante pour 
la thermodynamique connue sous le nom d’équation de Gibbs-Duhem : 


SdT—-Vdap+ÏŸN;,du; =0. (5.54) 


PROBLÈMES 


5.1. En appliquant la méthode des cycles, établir l'expression traduisant 
la variation de la pression d’une vapeur saturée en fonction de la température. 

5.2. En appliquant la méthode des cycles, trouver la variation de la f.6.m. 
d'une pile électrique avec la température. 

5.3. Trouver les potentiels thermodynamiques F, ® et H d'une mole de 
gaz parfait monoatomique. 

5.4. Déterminer les potentiels thermodynamiques pour des variables inde- 
pendantes p, HetT, F. 

5.5. Montrer que pour des substances dont le volume varie linéairement 
avec la température 7. la capacité calorifique C, ne dépend pas de la pression. 

5.6. Le potentiel thermodynamique de Massieu = S — U/T est donné 
en fonction des variables caractéristiques V et T. Trouver les équations d'état 
et d'énergie du système. 

5.7. Planck se servait de la fonction caractéristique Ÿ = S — (U + pV)'T. 
Trouver V, S et U du système si Ÿ est donné en tant que fonction de pet T. 


Etablir la relation entre le potentiel de Planck Y et l'énergie de Gibbs ©. 
Trouver l'équation de l’adiabatique et l'équation d'état d'un gaz 
parfait, sachant que son enthalpie 


1 
H = C pŸ )/v eS-Se)/Cp. 


5.9. L'énergie de Gibbs d’un certain système ® = aT7 (1 — 1n 7) + 
+ RAT In p— TSo, où a, R et S, sont des constantes. Trouver les équations 
d'état et td de ce système. 

5.10. Calculer l'énergie de Helmholtz d'un mélange de gaz parfaits con- 
tenant v, moles d’un composant et v, moles d’un autre. Trouver la variation de 
l'énergie de Helmholtz par suite de Îa diffusion isotherme de ces gaz. 

5.11. Calculer l'énergie de Gibbs d’un mélange de gaz parfaits contenant 
v, moles d’un composant et v, d’un autre. Trouver la variation de ce potentiel 
dans la diffusion isotherme de ces gaz. 
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5.12. A basse température, l'entropie du gaz électronique dans les métaux 
est proportionnelle à la température thermodynamique. Trouver la variation 
avec la température de la différence C;, — Cy des capacités calorifiques électro- 
niques à cette température. 

5.13. A basse température, la capacité calorifique C.- des cristaux varie, 
suivant la loi de Debye, proportionnellement au cube de la température thermo- 
dynamique; Cy = «T3. Montrer que lorsque 7 — 0 K, la différence entre les 
capacités calorifiques C, — C: des cristaux est proportionnelle à la septième 
puissance de la température. 


CHAPITRE 6 


CONDITIONS D’ÉQUILIBRE ET DE STABILITÉ 
DES SYSTÈMES THERMODYNAMIQUES 


Comme nous l'avons vu, l’équation fondamentale de la thermudynamique 
pour les transformations en équilibre permet d'introduire toute une série de 
potentiels thermodynamiques à l’aide desquels on peut étudier le comportement 
des systèmes thermodynamiques dans ces transformations. Montrons que l’iné- 
galité fondamentale de la thermodynamique pour les transformations hors d’équi- 
libre permet d’établir, à l’aide des potentiels thermodynamiques introduits, Îles 
conditions générales d’équilibre thermodynamique et de stabilité des divers systè- 
mes. Au point de vue de la thermodynamique, ces conditions sont suffisantes ; 
mais en admettant, conformément à l’expérience, l’existence de fluctuations 
dans les systèmes (et donc en sortant du cadre des pe de la thermodynami- 
que), on peut montrer que ces conditions sont également nécessaires. Appliquées 
à un système thermodynamique concret, les conditions générales d'équilibre et 
de stabilité permettent d’obtenir des conditions particulières (ou concrètes) de 
son équilibre et de sa stabilité (que nous appellerons tout simplement conditions 
d'équilibre et de stabilité). 


$ 26. Conditions générales d’équilibre 
thermodynamique et de stabilité 


La théorie de l'équilibre thermodynamique a été développée 
par Gibbs à la manière de la statique mécanique de Lagrange, c’est- 
a-dire en généralisant et en étendant aux systèmes thermodynamiques 
le principe de déplacements virtuels. 

Comme on l’apprend en mécanique, un système mécanique à liai- 
sons parfaites est en équilibre si la somme des travaux de toutes les 
forces données est nulle dans tout déplacement virtuel (principe de 
déplacements virtuels). En écrivant ce principe (condition générale 
d'équilibre) analytiquement sous forme d’une équation et en résol- 
vant cette équation conjointement avec les équations qui déterminent 
les déplacements virtuels, on peut établir des conditions d'équilibre 
concrètes du système mécanique dans chaque problème donné. 
Recherchons les équations auxquelles satisfont les déplacements 
virtuels et l'équation qui traduit le principe de déplacements vir- 
tuels. 

Soit un système mécanique donné dont l’état est défini par les 
coordonnées q;, - : .; {n, et les liaisons qui lui sont imposées s’ex- 
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priment par les conditions 
Îe (Qu ._. An) = 0 (s = 1, 2: ss 3 k << n). 


Alors les déplacements ôq,, . .., ôq, admis par ces liaisons et appe- 
lés déplacements virtuels ou possibles satisfont de toute évidence aux 
équations 


5 6g, = 0. (6.1) 


izi 


Si Q; est une force généralisée conjuguée de la coordonnée g;, le 
principe de déplacements virtuels s'exprime par une équation de la 
forme 


2 Q:ôg; = 0. (6.2) 


En résolvant conjointement les équations (6.1) et (6.2) par la méthode 
des multiplicateurs indéterminés de Lagrange, on peut trouver les 
conditions d’équilibre concrètes du système mécanique considéré. 

Etendons ce procédé de détermination des conditions d'équilibre 
aux systèmes thermodynamiques. 

L’état d'équilibre du système thermodynamique se définit par la 
température 7’ et les paramètres externes àa,, . .., a, qui caracté- 
risent le rapport entre le système et les corps extérieurs. 

Suivant le deuxième postulat de la thermodynamique, tous les 
paramètres internes d’un système à l’état d'équilibre sont des fonc- 
tions des paramètres externes et de la température, si bien que lors- 
que a; et T sont donnés, les paramètres internes ne sont pas néces- 
saires pour la détermination de l’état d’un système en équilibre. 
Si le système est écarté de l’état d'équilibre, ses paramètres internes 
ne sont plus uniquement fonctions des paramètres externes et de la 
température. Aussi, l’état hors d'équilibre doit-il être caractérisé 
par des paramètres indépendants supplémentaires. Cela permet de 
considérer un système hors d'équilibre comme un système en équi- 
libre mais défini par un plus grand nombre de paramètres et de forces 
généralisées correspondant à ces paramètres qui « maintiennent » 
le système à l’état d'équilibre. Quant aux fonctions thermodynami- 
ques du système hors d’équilibre, elles seront considérées dans ce 
cas comme étant égales aux valeurs de ces fonctions pour le système 
en équilibre subissant des forces de « maintien » *) supplémentaires. 

En considérant que l'écart du système par rapport à son état 
d'équilibre résulte des écarts virtuels des paramètres internes par 


*) Le rôle de telles forces est joué par les champs extérieurs et les parois 
adiabatiques qui séparent une partie du système de l’autre si les températures 
de ces parties sont différentes. 
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rapport à leurs valeurs d'équilibre, une telle manière de procéder 
permet, à l’aide de l'inégalité fondamentale de la thermodynamique 
(3.59) pour les transformations non statiques, d'obtenir des conditions 
générales (c’est-à-dire valables pour tout système) d'équilibre ther- 
modynamique et de stabilité. Vu que l’état des systèmes thermodyna- 
miques se définit non seulement par des paramètres mécaniques mais 
également par des paramètres spécifiquement thermodynamiques 
(température, entropie, etc.) ainsi que par d'autres paramètres, il 
y aura pour ces systèmes plusieurs conditions générales d'équilibre 
suivant le rapport entre le système et les corps extérieurs (système 
adiabatique, système isotherme, etc.) et non une seule (6.2) comme 
pour les systèmes mécaniques. 

En résolvant dans chacun de ces cas l'équation traduisant la 
condition générale d'équilibre du système conjointement avec les 
équations donnant les variations virtuelles des paramètres internes, 
on peut établir des conditions d'équilibre concrètes des systèmes 
thermodynamiques. 

Les équations pour les variations virtuelles des paramètres inter- 
nes s’obtiennent en procédant de la même manière que pour (6.1). 
Soit un système défini par m paramètres internes b,, ..., b, 
qui prennent à l'équilibre les valeurs b°, ..., b},. D'une façon 
générale, ces paramètres sont liés par certaines conditions de la forme 


fe (Bus - - « Om) =0 (5=1,2,..., km). 
Les variations des paramètres internes admises par ces liaisons 
(variations virtuelles) satisfont évidemment aux équations 


> se 6b, 0. 


i=1 


Cherchons les conditions générales d’équilibre et de stabilité 
d’un système thermodynamique. 

Système isolé (U —C"*, V = C"*, N = CY). — Pour un tel 
système l'inégalité fondamentale de la thermodynamique pour les 
transformations hors d’équilibre 


T dS > dU + p dV (6.3) 


donne dS >> 0, c'est-à-dire que dans les transformations hors d’équi- 
libre l'entropie d’un système isolé évolue en croissant. Il est évident 
que lorsque ces transformations cesseront de se produire et que le 
système passera à un état d'équilibre stable, son entropie sera maxi- 
male. 

Ainsi, la valeur maximale de l’entropie est La condition générale 
d'équilibre stable d'un système isolé. En désignant par S l’entropie 
du système hors d'équilibre, par S$,, son entropie en équilibre et 
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par AS = S — S,, leur différence, on peut écrire la condition géné- 
rale d'équilibre d’un système isolé en tant que condition de maximum 
de son entropie sous la forme 


AS < 0 (6.4) 


ou encore 


ôS = 0, &S < 0. 


Cela signifie que la première variation de l’entropie est nulle 
et la deuxième, inférieure à zéro. La nullité de la première variation 
n'est que la condition nécessaire d’'extrémum, elle n’assure pas né- 
cessairement l’entropie maximale. La condition suffisante de maxi- 
mum d'entropie est la valeur négative de sa deuxième variation, 
qui assure précisément la stabilité de l'équilibre. Mais si pour ÔS — 0 
la deuxième variation de l’entropie est positive (minimum d'’entro- 
pie), l’état correspondant du système sera l’état d'équilibre mais 
tout à fait instable *) parce que les fluctuations donneront naissance 
à des transformations hors d'équilibre qui finiront par amener le 
système à l’état d'équilibre où l’entropie est maximale. Cet équi- 
libre sera stable parce que l’entropie ne peut pas croître encore plus. 
Ainsi, l'égalité 8S — 0 exprime la condition générale d'équilibre 
et l'inégalité 6*S < 0, la condition générale de stabilité de l’équi- 
libre des systèmes thermodynamiques isolés. Ces conditions sont 
suffisantes, car si le système d’entropie maximale n’était pas à l’état 
d’équilibre, son entropie commencerait à croître au fur et à mesure 
que le système s’approcherait de son état d’équilibre, ce qui est en 
contradiction avec l'hypothèse de la valeur maximale de l’entropie. 
En partant de l'inégalité fondamentale (6.3), il est impossible de 
démontrer qu'à l’état d'équilibre stable l’entropie doit étre maxi- 
male, parce que de cette inégalité il ne ressort pas que l’équilibre 
est impossible pour une entropie non maximale. Néanmoins, en 
tenant compte de la nature moléculaire des systèmes thermodynami- 
ques et des fluctuations des paramètres internes qui en résultent, 
on peut conclure que l’état d'équilibre est impossible sans maximum 
d’entropie vu que ces fluctuations donnent naissance à des trans- 
formations hors d'équilibre dans le système qui s’accompagnent de 
la croissance de l’entropie et amènent le système à l’état d'équilibre 
caractérisé par le maximum d'entropie. 

Ainsi. la présence de fluctuations dans les systèmes conduit à ce 
que la valeur maximale de l’entropie à l’état d'équilibre est une 
condition nécessaire et donc chaque fois que cette condition n'est 
pas satisfaite, le système n'est pas à l’état d’équilibre stable. Cela 
signifie que la condition générale (6.4) est une condition nécessaire 
et suffisante de stabilité, alors que la condition générale ô*S << 0 


*) L'analogue mécanique de ce cas est l’équilibre d’un cône prenant appui 
sur son sommet (ou l'équilibre d'une sphère placée sur le sommet d'un cône). 
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n'est qu'une condition suffisante d'équilibre des systèmes thermod y- 
namiques isolés. 


Système thermostaté à volume constant (7 — C", V = C“, 
N = C*). — Ramenée aux variables indépendantes V et T. l'iné- 


galité fondamentale de la thermodynamique (6.3) pour les transfor- 
mations hors d’équilibre prend la forme 


dÆF << —S d7T — p dV. 


Si un système placé dans une enceinte thermostatée ne produit 
pas de travail extérieur, on obtient 


dÆ << 0, 


c'est-à-dire que l'énergie de Helmholtz d’un système isotherme 
à volume constant subissant des transformations hors d'équilibre 
évolue en décroissant et présente un minimum à l’état d'équilibre 
stable. Cette condition générale d’équilibre stable d’un système iso- 
therme n'effectuant pas de travail extérieur peut s’écrire sous la 
forme 


AF>O0 ou ôF —0, &F > 0, 


où l'égalité ôF — 0 est la condition générale d'équilibre et l'inégalité 
6F > 0, la condition générale (suffisante) de stabilité d’un système 
thermostaté à volume constant. 

Système thermostaté sous pression extérieur constante (7 — 
= C“, p=C", N = C"). — Ramenée aux variables indépen- 
dantes p, T. l’inégalité fondamentale (6.3) de la thermodynamique 
prend la forme 


d® < —S UT + V dp. 


Pour un système placé dans un milieu à température constante 
et à pression constante on obtient d® << 0. Cela signifie que l’énergie 
de Gibbs d’un tel système subissant des transformations hors d’équi- 
libre évolue en décroissant et présente un minimum à l’état d’équi- 
libre. La condition générale d'équilibre et de stabilité d’un système 
placé dans une enceinte thermostatée (minimum d'énergie de Gibbs) 
peut donc s’écrire sous la forme 


AD > O0 ou ôD =0, &*® > 0, 


où l'égalité 6® — O traduit la condition générale d'équilibre et 
l'inégalité 6*® > 0. la condition générale (suffisante) de stabilité 
d'un tel système. 

On montre de manière analogue (v. problème 6.2) qu'à entropie 
et pression constantes l’équilibre d’un système est stable lorsque son 
enthalpie présente un minimum : 


AH >0 ou ôH —=0, ÔôH > 0, 
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alors qu’un système à entropie et volume constants est à l’état d’équi- 
libre stable lorsque son énergie interne est minimale 


AU>0 ou ôU—0, &U > 0. 


Système à nombre variable de particules placé sous une enceinte 
thermostatée à potentiels chimiques et volume constants T = C", 
V = C“,u; = C*). — Lorsque V, T et u; sont des variables indé- 
pendantes, l'inégalité fondamentale de la thermodynamique pour 
un système à nombre variable de particules subissant des transfor- 
mations hors d'équilibre prend la forme 


dQ<—SdT—-pdV-S N;dp;, (6.5) 


où Q=U — TS — > u;N.. 


L 
Comme il ressort de l'inégalité (6.5), le potentiel thermodyna- 
mique Q@ d’un système à nombre variable de particules placé dans 
une enceinte thermostatée à V et u; constants évolue en décroissant 
(dQ2 << 0) lors des transformations hors d'équilibre et présente un 
minimum à l’état d'équilibre stable. Les conditions générales d’équi- 
libre et de stabilité d’un tel système s’écrivent sous la forme 


AQ > 0 ou 6Q =0, 6Q> 0. 


On voit que les conditions générales d'équilibre stable des systè- 
mes thermodynamiques se déterminent dans les divers cas par des 
valeurs extrémales des potentiels thermodynamiques. Ces conditions 
sont non seulement suffisantes mais également nécessaires, si toutes 
les autres conditions d’établissement de l’équilibre sont réalisées 
(puisque les conditions que nous avons établies ne sont pas les seules 
qui puissent assurer l’évolution des transformations) *). 

Les potentiels thermodynamiques peuvent admettre plusieurs 
extrémums (par exemple, l’entropie présente plusieurs maximums). 
Les états correspondant au plus grand (entropie) ou au plus petit 
(énergie de Helmholtz et autres) des extrémums sont dits stables 
(états d'équilibre absolument stables), les autres états étant méta- 
stables. Si le système est le siège de fortes fluctuations, il peut passer 
d’un état métastable à l’état stable. 


*) Dans certains cas les transformations sont thermodynamiquement 
possibles (leurs potentiels thermodynamiques varient suivant les conditions 
établies), mais en réalité elles ne se déroulent pas parce que d’autres conditions 
ne sont pas accomplies (par exemple, certaines réactions chimiques ne se produi- 
sent qu'en présence de catalyseurs, bien qu’au point de vue thermodynamique 
elles soient toujours possibles: l'énergie libre dans ces réactions évolue en 
décroissant). 
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$ 27. Conditions d’équilibre d’un système 
à un composant à deux phases 


À titre d'exemple de détermination des conditions d'équilibre 
concrètes à partir des conditions d'équilibre générales établies plus 
haut, considérons un système isolé à deux phases d’une même sub- 
stance (par exemple, l’eau et sa vapeur). 

Si S’ et S” sont les entropies des première et deuxième phases 
respectivement, l’entropie de tout le système 


_— S' “ S” 
et la condition générale de son équilibre est 
ÔS — ÔS" + 5S” — 0. (6.6) 


Chacune des phases est un système à un composant à nombre 
variable de particules et les équations fondamentales de la thermo- 
dynamique pour ces phases seront respectivement 


T'&S" = EU" + p'ôV" — 'EN", 

T'5S” == ôU” ee p'ôV” = L'ôN”. 
En déterminant ôS” et ôS” et en les introduisant dans les rela- 
tions (6.6), on obtient la condition d'équilibre générale sous la forme 


OU" + p'ôV'’—p'ôN" ÔU'"-+ pô" —u"5ON" 
CRIE RON. + EPP ONE (6.7) 


Puisque le système est isolé, ses paramètres extensifs obéissent 
aux équations des liaisons suivantes: 


U' + U" = U = C* (énergie interne du système), 
V' + V” = V = C"“ (volume de tout le système), (6.8) 
N'+N”"=N = C“ (nombre total de particules). 
Choisissons U/”, V”, N° comme paramètres indépendants du sys- 
tème et U”, V”, N”, comme paramètres dépendants. En vertu des 


expressions (6.8) les variations virtuelles des paramètres du système 
sont liées par les équations 


&U" = —6U', ôV” = —6V', EN" — —6N". (6.9) 


Résolvons l'équation (6.7) exprimant la condition générale d’équi- 
libre conjointement avec les équations (6.9) donnant les variations 
virtuelles des paramètres extensifs du système. En introduisant les 
équations (6.9) dans (6.7), on trouve 


nr) (RH) (av - 0, 
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d’où l'on obtient finalement, vu que les variations ôU”, 8”, ôN 
sont indépendantes l’une de l’autre, les conditions particulières sui- 
vantes d'équilibre entre les phases d'un système à un seul composant : 


‘ ié = ‘ p' de P”, L’ = u”, (6.10) 


c'est-à-dire l'égalité de toutes les forces thermodynamiques dans les 
deux phases : l’égalité des températures (condition d'équilibre ther- 
modynamique), l’égalité des pressions dans les phases (condition 
d'équilibre mécanique) et l’égalité des potentiels chimiques de la 
substance dans les phases (condition d'équilibre chimique). 

Ces trois conditions peuvent s’écrire sous forme d’une seule éga- 
lité, qui est celle des potentiels chimiques de la substance dans les 
phases à température et pressions égales : 


p'(T, p)=p"(T, p). (6.11) 


La condition (6.11) d'équilibre entre les phases montre que lorsque 
deux phases d’une même substance sont en équilibre, la pression 
est une fonction de la température, c’est-à-dire que les paramètres 
T et p cessent d'être indépendants l'un de l’autre. 

Notons que les conditions d'équilibre entre les phases (6.10) 
ou (6.11), que nous venons d'obtenir, ne sont valables que pour des 
phases homogènes, c’est-à-dire en l’absence de champ de forces exté- 
rieures. Si les phases sont soumises à l’action d’un champ extérieur 
(par exemple, d’un champ de gravitation), seules leurs températures 
sont égales à l’état d'équilibre, alors que la pression et le potentiel 
chimique de chaque phase sont des fonctions des coordonnées. La 
grandeur qui ne dépend pas des coordonnées est dans ce cas la somme 
du potentiel chimique et de l’énergie potentielle de la particule 
dans le champ, et non pas le potentiel chimique tout seul (v. pro- 
blème 6.4) 


$ 28. Conditions d'équilibre stable d’un 
système homogène 


Considérons un système fermé placé dans une enceinte thermosta- 
tée à température 7, sous une pression constante p. La condition 
générale d'équilibre stable d’un tel système est le minimum de son 
énergie de Gibbs ® — U — TS + pV. Cela signifie que l’état du 
système placé dans une enceinte thermostatée à p et T données, 
ayant des coordonnées (paramètres extensifs) V et S, est stable si 
une petite variation spontanée des coordonnées entraîne une aug- 
mentation de son énergie de Gibbs ®: AD = ®, — D>> 0, c'est- 
à-dire que 4 


| | 
U—-U—-T(S —-S)+p(Vi —-V)>0, (6.12) 


où U est l’énergie interne de l’état d'équilibre initial du système 
pour p. T donnés et les coordonnées ŸV, S; U,, l'énergie interne de 
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l’état hors d'équilibre égale (v. $ 26) à sa valeur à l’état d'équilibre 
pour les coordonnées V,, S, et d’autres forces p,, 7, qui maintiennent 
le système à l’état d'équilibre avec ces coordonnées. 

D'une manière analogue, l’état d'équilibre du système de coor- 
données V,, $S, à p, et T, constantes sera stable si dans le cas d'une 
petite variation spontanée de ces coordonnées est vérifiée. pareille- 
ment à l’inégalité (6.12), la condition 


U—U-T(S—-S) + (V—-V)> 0. (6.13) 


En additionnant membre à membre les inégalités (6.12) et (6.13), 
on obtient la relation suivante entre les différences de divers para- 
mètres de deux états d'équilibre stables, voisins l’un de l’autre, d'un 
système homogène *): 


AT AS—ApAV >0 (6.14) 
ou 
AT  Ap ; 
AT AS | > 0. (6.15) 


où AT=T,—T, AS=S,—S, Ap=p,—p. AV =, —V. 

L'expression au premier membre de l'inégalité (6.15), qui déter- 
mine la stabilité du système, sera appelée matrice de stabilité. 
L'inégalité (6.14) pour le déterminant de cette matrice permet d'ob- 
tenir les conditions de stabilité d'un système monophasique dans 
différents cas. En effet, divisons l’inégalité (6.14) d'abord par le 
carré de la variation de la coordonnée AV* à valeur constante de la 
force thermodynamique 7, conjuguée de la coordonnée S, et ensuite 
par le carré de la différence de la coordonnée AS* à valeur constante 
de la force thermodynamique p, conjuguée de la première coordon- 
née V. Il vient 

Ap AT 
(5 (55 ),>0 

Cela signifie que dans un système homogène à l’état d'équilibre 
stable subissant n'importe quelles petites variations de chacune 
de ses coordonnées, les forces thermodynamiques conjuguées des 
autres coordonnées étant constantes, les inégalités thermodynamiques 

Ôp oT = 
(rh <d (5),=7 70 Pa 

sont vérifiées en tant que conditions suffisantes de stabilité **). 


],< 0. 


*) Dans le cas général de systèmes complexes à nombre variable de parti- 
cules, au lieu de (6.14) on a bi AA ;4a; > 0 (les signes de À; et a; se déterminent 


? 
Par l'équation dU = T dS — p dV + u d”N = Ÿ 4;da;). 
i 
**) Pour les conditions de stabilité du système dans le cas limite où ces 


inégalités ne sont plus vérifiées, en se transformant en égalités, voir les problè- 
mes 6.10 et 6.11. 
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On en conclut qu’à l’état d'équilibre stable C, > 0. Dans le 
cas général où la coordonnée d’une phase est représentée par le para- 
mètre «a et la force généralisée conjuguée de ce paramètre par la 
grandeur À, les conditions de stabilité prennent la forme 

0A OT T 
0a (5) À CG. > 0. 


} <0, 


Divisons maintenant l'inégalité (6.14) d'abord par le carré de la 
variation de la première coordonnée AV* à valeur constante de la 
coordonnée $ et ensuite par le carré de la variation de la coordonnée 
AS® à V constant. Il vient 


FF) <0 (55), >0 


Cela signifie qu'un système homogène à l’état d'équilibre stable 
satisfait aux inégalités 


)<e (= >0 (6.17) 


lorsque chacune de ses coordonnées subit de petites variations quel- 
conques, les autres coordonnées étant constantes. 

Nous pouvons en conclure qu’à l’état d'équilibre stable Cy > 0. 

Ainsi, un système homogène se trouve à l’état d'équilibre stable 
si sa matrice de stabilité (6.15) est positive (cette condition est né- 
cessaire et suffisante) ou si les conditions de stabilité (6.16) et (6.17) 
sont satisfaites (ces conditions sont suffisantes mais non nécessaires 
parce que l’état d'équilibre stable est également possible lorsque 
ces conditions ne sont pas accomplies). 

Si l’on divise l’inégalité (6.14) par le produit des variations des 
coordonnées AV AS, toutes les forces généralisées étant constantes, 
sauf l’une quelconque d’entre elles, on constate qu’à l’état d’équi- 
libre stable du système homogène chacune des dérivées (97/0V),, 
(ôp'60S)r est soit positive, soit négative du fait que le signe du pro- 
duit des variations est indéterminé, c’est-à-dire qu'on a les inégalités 


A l’état d'équilibre stable, la condition Cy > 0 (de même que 
la condition C, >> 0) est satisfaite si la température thermodynami- 
que T est positive. Mais d’un autre côté, la condition Cy > 0 tra- 
duit la définition de ce qu’on entend par température plus élevée 
et température moins élevée *). 


*) On convient de considérer que la température d'un corps s'élève lorsqu'on 
fournit de la chaleur, à valeurs constantes des paramètres externes. c'est-à-dire 
que Cu > 0. 
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Ainsi, en adoptant C;- > 0 conformément à cette définition de 
la notion de « température plus élevée ou moins élevée », nous choi- 
sissons une température T positive. Suivant le second principe, uu 
tel choix du signe de T conduit à ce que lorsque deux corps sont mis 
en contact thermique, la chaleur passe spontanément du corps à tem- 
pérature plus élevée au corps à température moins élevée. Cela per- 
met de saisir facilement le sens physique des conditions de stabilité 
(6.16) ou (6.17). En effet, supposons qu'à T > 0 K c’est la condition 
Ch << 0 qui soit satisfaite et non pas C}; > 0. Dans un tel cas, les 
fluctuations auraient pour effet de provoquer le transfert de la cha- 
leur du système au thermostat, de sorte que la température du sys- 
tème augmenterait, ce qui conduirait au transfert d’une quantité 
de chaleur encore plus grande (car 7 >= O K) et donc l’état d’équi- 
libre du système à C,, < 0 ne saurait être stable. D'une manière 
analogue, si (0p/0V})r >> 0 au lieu de (0p/8V)r << 0, une diminution 
inème faible du volume par suite des fluctuations provoquerait une 
diminution de la pression dans le système. Cela aurait pour effet 
une diminution plus grande du volume, et ainsi de suite. Le système 
pe serait donc pas à l’état d'équilibre. 

Les conditions (6.16) et (6.17) assurent la stabilité de l’équilibre 
dans le cas de petites fluctuations. Dans le cas de fortes fluctuations, 
lorsque commencent à intervenir 
des particularités non prises en 
compte de la surface des germes de 
fluctuations, ces conditions devien- 
nent insuffisantes. Par exemple, 
dans les états d’une vapeur surre- 
froidie ou d’un liquide surchauffé, 
les conditions (6.16) sont vérifiées, 
bien que ces états ne soient stables 
que dans le cas de formation lors des 
fluctuations de densité, de petits 
germes d’une nouvelle phase tandis 
que lors des fluctuations donnant 
paissance à de grands germes les systèmes homogènes se divisent en 
deux phases. Cela est dû au rôle particulier que joue l’énergie su- 
perficielle des germes (dont nous n'avons pas tenu compte jusqu'ici) : 
la formation de petites gouttes conduit à l’augmentation de l’éner- 
gie libre F du système, ce qui provoque la disparition de ces gouttes ; 
la formation de grands germes peut conduire à la diminution de F 
et finalement à la séparation du système en deux phases. ce qui 
témoigne de la métastabilité d'un système homogène (v. $ 57). : 

A propos des conditions de stabilité obtenues pour le système 
homogène, considérons un gaz de Van der Waals. L’isotherme de ce 
gaz à une température inférieure à la température critique est repré- 
sentée par la figure 19. La partie AB correspond au gaz et la partie 


Fig. 19 
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FG, au liquide. Dans ces états (dp/0V)r << 0, ce qui témoigne de leur 
stabilité. Les états correspondant à la partie CE sont instables, parce 
que pour eux (0p/0V)r > 0. Le point C est un point limite pour la 
stabilité de la phase gazeuse prise isolément, par rapport à ses varia- 
tions continues (non liées à la formation d’une nouvelle phase). 
A partir du point B, le gaz commence en règle générale à se con- 
denser, et l’état biphasique se détermine par la partie rectiligne BF. 
Les tronçons BC et EF correspondent à des états métastables de la 
vapeur et du liquide respectivement (v. problème 6.6). 


$ 29. Principe de Le Chatelier-Braun 


Les conditions générales d'équilibre stable des systèmes thermo- 
dynamiques conduisent à ce qu'une action extérieure qui met le 
système hors d'équilibre fait naître dans le système des transforma- 
tions qui affaiblissent cette action extérieure. Cette proposition 
a été établie, en 1884, par H. Le Chatelier et justifiée en 1887 par 
K. F. Braun. Elle est connue sous le nom de principe de Le Chatelier- 
Braun. 

Ce principe a été établi d’une façon purement intuitive par suite 
des recherches d'un analogue thermodynamique de la loi de l’induc- 
tion électromagnétique de Lenz : Le sens du courant induit est toujours 
tel qu'il s'oppose à la cause qui le produit. 

L'importance du principe de le Chatelier-Braun réside en ce qu "il 
permet de prédire le sens dans lequel évoluera une transformation 
thermodynamique dans un système quelconque soumis à une action 
extérieure. 

Etablissons ce principe pour des systèmes dans lesquels les trans- 
formations évoluent sans variation de la composition chimique et 
de la masse (pour les transformations avec variation de la masse des 
composants et des phases le principe de Le Chatelier-Braun est éga- 
lement valable, mais dans ce cas il est démontré différemment). 

Considérons un système défini par les variables x, et z,. Soient 
X, et X, les forces généralisées qui s’exercent sur ce système. La 
différentielle d’une certaine fonction Ÿ du système a pour expression 


dY À; dx, + X; dr. 
Alors (0X,/0xa)x, = (0X2/07)=, et 


CES \ OZa é 
(5x 1Xa = 7) X2° (6.18) 
puisque d'(Ÿ — X,x, — X;x) — — x, dX, — 2, dX,. Exprimons la déri- 
vée (0zx,/0X;);, moyennant les dérivées (0xz,/0X,)x., (0x7,/0X2)x, et 
(0z:/0X3)x,. En mettant à profit les propriétés des jacobiens, on 
trouve 


(5). d (Z1T2) O(z1, Te) 0 (X1X +) O (Zy. Ze) (SE a 


OX Jxe  O(Xare)  O(X1 Xe) O(X1s 22)  O(X 1 Xe) 
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Mais suivant la formule (6.18) on a 


(T1. Ze) = OZ] ) ( Ts | 
(XX) on Ta | ( ÔZa ] OX: \e OX a Y:1 
OX1 Xe \ 0Xe /Xa 
(5) (2) =(5) (=) (SE) 
OX » À 1 0X: Xe OX: Vo OX X1 OX: X1 
et donc 
OZ: . or; . / ÔZ] É 4 OX « | 
0X1 ].. = 0X1 Xe ( OX: X1 ( (LE DS } ° (6.19) 
Si, conformément aux conditions de stabilité, on a 
ÔZX3 D 
( OX le > 6, LEO) 


l'expression (6.19) donne 


CET 0 » 0). 

OX: ]..< OX: PE (6.21) 

C'est précisément cette inégalité qui exprime le principe de Le 
Chatelier-Braun. Si, dans un système dont les paramètres zx, et z, 
sont maintenus constants, on fait varier par l’action extérieure X, 
le paramètre z,, il en résultera une variation de x, et X., et la mesure 
de l’action sera 0z,/0X,. Mais dans le cas d’une brusque augmenta- 
tion de X, la transformation en cours peut au début être considérée 
comme évoluant à X. constant. Par conséquent. à cet instant l’ac- 
tion que subit le système se caractérise par la dérivée (0z,'0X;)x.. 
Lorsque le système reviendra à l’état d'équilibre et le paramètre z, 
reprendra la valeur précédente maintenue par le milieu extérieur, 
la variation de zx, due à l’action extérieure sera déterminée par la 
dérivée (0r,/0X;,),,. Le principe de Le Chatelier-Braun établit que 
dans le nouvel état d'équilibre pris par le système la variation du 
paramètre x, provoquée par l’action extérieure est affaiblie, c'est- 


à-dire que 
GER OT, 
( 0X1 ]..< ( OX: je 


On peut donner plusieurs exemples illustrant l'application de ce 
principe. 

1. Envisageons un système placé dans une enceinte thermostatée. 
Faisons varier, à un certain instant, la pression exercée sur ce sys- 
tème. [l en résultera une variation du volume et de la température. 
La mesure de l’action sera 0V/0p. Aux premiers instants, la variation 
de p étant brusque, la transformation est pratiquement adiabatique, 
de sorte que l’action extérieure se détermine par la dérivée (0V'dp}s. 
Après l'établissement de l’équilibre et le rétablissement de la term- 
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pérature précédente, l’action extérieure sera déterminée par la dé- 
rivée (0V/dp)r. Selon le principe de Le Chatelier-Braun dans le 
nouvel état d'équilibre l’action est affaiblie et donc 


(rh < )s 


Ce résultat est facile à obtenir directement en utilisant la con- 
dition de stabilité C,;, > 0 comme l'inégalité (6.20). En effet, de 
l'égalité —dF = p dV + S d7T il découle que dans le cas considéré 
X;,=p,zn = V.X: =S,zx, — T. ce qui permet d'écrire. en vertu 
de la condition C; > 0, 

Ta oT . 1. 
Gels), 7 0 
et donc, conformément à l'inégalité (6.21), 
OV OV 
En e 

2. Augmentons la pression extérieure sur un corps en diminuant 
son volume. Il en résultera une augmentation de la température, si 
bien que le corps tendera à augmenter de nouveau son volume; 
cela explique pourquoi les corps qui se compriment par suite de leur 
réchauffement (par exemple, l’eau à une température inférieure à 
4 °C) se refroidissent lorsqu'ils sont soumis à la compression. 

3. Communiquons une certaine quantité de chaleur à un mélange 
de glace et d’eau. La glace commencera à fondre, de sorte que sa 
température ne s’élèvera pas, contrairement au cas où la glace ne 
fondrait pas. 

4. Soient deux substances en équilibre chimique entre elles. 
Si on leur fournit une certaine quantité de chaleur, il se produira 
une réaction qui refroidira le système. Cela signifie que l’élévation 
de la température aura pour effet de provoquer la décomposition des 
substances formées par suite d’une réaction exothermique et, au 
contraire, la formation de composés endothermiques. 

° 5. Pour un sel se trouvant dans une solution saturée, l’élévation 
de la température provoque sa dissolution, si cette dernière est liée 
à un refroidissement ; dans le cas contraire il se produit la formation 
de cristaux. 

6. Lorsqu'un conducteur électrique se déplace dans un champ 
magnétique, il devient le siège d’un courant induit sur lequel le 
champ magnétique exerce une force qui s'oppose au mouvement du 
conducteur. Le courant qui prend naissance dans le conducteur re- 
pousse un aimant lorsque celui-ci s'approche du conducteur et l’attire 
lorsqu'il s’en éloigne. Cet exemple montre que la loi de Lenz est 
un cas particulier du principe de Le Chatelier-Braun. 

7. Si un courant électrique traverse une soudure de deux métaux. 
la température de la soudure varie dans un sens tel que le courant 
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thermoélectrique qui apparaît tend à affaiblir l'intensité du courant 
qui parcourt la soudure (effet Peltier). 

Ces exemples montrent que le principe de Le Chatelier-Braun 
est dû à la stabilité de l’état d'équilibre du système. En effet, si 
toute transformation primaire était intensifiée grâce à une transfor- 
mation secondaire qu elle aurait produite, cela conduirait à un desé- 
quilibre total du système. Un conducteur placé dans un champ magné- 
tique continuerait à se déplacer sous l'effet d'un coup et son mouve- 
ment serait accéléré; un aimant légèrement repoussé d'une bobine 
parcourue par un courant continuerait à s'en éloigner. 

Le principe de Le Chatelier-Braun n'est pas applicable à tous 
les systèmes et à toutes les actions extérieures possibles : il faut que 
soit réalisée une condition préliminaire constituée par un certain 
degré de stabilité de l’état initial du système. Ce principe n'est pas 
applicable aux transformations qui font passer le système à un état 
plus stable, par exemple aux explosions, aux réactions initiées à 
l’aide du chauffage, etc. 


PROBLÈEMES 


6.1. Soit un gaz parfait enfermé dans un cylindre adiabatiquement isolé 
avec piston. soumis à une pression extérieure constante. Démontrer par un cal- 
cul direct des variations d’entropie ôS et 6°S qu’à l’état d'équilibre l’entropie 
est maximale. 

6.2. Montrer que dans un système à S = C!® et p — Cte l’état d'équilibre 
s'établit au minimum d'enthalpie Æ et dans un système à S — CIE et V — 
= C'E, au minimum d'énergie interne U. 

6.3. Etablir les conditions d'équilibre entre les deux phases de substances 
différentes, c’est-à-dire d'un système à deux composants disphasiques dans le 
ci où chacun des composants n'entre dans la composition que d'une seule 
phase. 

6.4. Déterminer les conditions d'équilibre d’un système placé dans un 
champ extérieur. 

6.5. Les conditions d'équilibre stable (6.16) sont obtenues pour une petite 
partie d’un grand système homogène. Quels sont les cas où elles sont applicables 
et non applicables au système tout entier? 

6.6. Montrer que le tronçon BC de la courbe de Van der Waals (fig. 19) 
correspond à un état métastable de la vapeur surrefroidie et que le tronçon FE, 
qui caractérise un état métastable du liquide, ne correspond pas à un liquide 
surchauffé. 

6.7. Si l’état d’un magnétique isotrope se caractérise par les grandeurs: 

a) Het B,on a 


dU = T dS — p dV + H dB/(4n), 
b) Het J,ona 
dU”" = T dS — p dV + H dJ, 


où U’ = U — H°/(8x). Suivant la condition d’équilibre stable (04/0a)7 < 0, 
Pour un magnétique cette condition est de la forme: 


a) ().=+>0 [a=B, A= —H/(4n)], 
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ce qui correspond bien aux résultats de l'expérience (1 > 0); 
0H { 
b) (5 =>. 


ce qui est en désaccord avec les faits expérimentaux qui montrent la stabilité 
thermodynamique des diamagnétiques, bien que pour eux x << 0. Expliquer la 
cause de cette contradiction. 

6.8. Par suite de l'émission électronique il se forme un gaz électronique 
dans une cavité à l’intérieur d'un métal. En partant du minimum d'énergie 
libre à l'état d'équilibre. déterminer la densité de gaz électronique (n — N/V) 
dans la cavité à la température 7. sachant que le travail de sortie des électrons 
est égal à 7 et l’entropie du gaz électronique est égale à celle d'un gaz parfait 
monoatomique. 

6.9. Montrer que conformément aux conditions d'équilibre stable, dans 
l’expression de la forme C — aT" (a = Ct€), qui traduit la variation des capa- 
cités calorifiques C,, et C;- en fonction de la température, l’exposant n > 1 
lorsque T7 — OU K. 

6.10. Montrer que si dans un certain état d'équilibre d'un système homogène 
(dp'9V)r = 0, on a pour cet état (d®p'9V=®}7 = 0 et (4:p/9V3)r < 0. 

6.11. Montrer que si dans un certain état (07'0S), = 0, pour la stabilité 
d'un tel état il faut que la dérivée seconde s'annule elle aussi (d27/9S?),, — 0 
et que (97.05%), > 0. 

6.12. Montrer que si dans un certain état stable (907/9V),, — 0, on a pour 
cet état (0®T 01=),, = 0, alors que (47 03), peut être tant positive que néga- 
tive. 

6.13. Montrer que si dans un certain état (dp 9S)7 — 0, pour que cet état 
soit stable il faut que la dérivée seconde s'’annule en même temps et que 
(dp'9S3)7 & 0. 

6.14. Dans un certain état d'un système homogène (dp/d9V)s = 0. Quelles 
sont les conditions de stabilité de cet état ? 

6.15. D'après Léontovitch [6] l'énergie libre F d'un système hors d'équi- 
libre dans des conditions extérieures données est égale à 


F(r)=%(z) — U, (1) 


où U est l'énergie potentielle du champ de force pour laquelle l’état x est stable ; 
Ÿ (x). l'énergie libre de cet état d équilibre correspondant aux conditions exté- 
rieures changées du système. c'est-à-dire à la présence d'un champ extérieur. 
Montrer que la condition d'équilibre générale d’un système placé dans une en- 
ceinte thermostatée à volume constant. c'est-à-dire la minimalité de l'énergie 
libre à l'état d'équilibre. que nous avons établie à partir de l'inégalité fonda- 
mentale de la thermodynamique pour les transformations hors d’équilibre, peut 
s'obtenir également à partir de l'impossibilité du moteur perpétuel de deuxième 
espèce (première partie du second principe), si l'on utilise l'expression (1) de 
l'energie libre d'un système hors d'équilibre. 


CHAPITRE 7 


THERMODYNAMIQUE DES SYSTÈMES 
AUX TEMPÉRATURES NÉGATIVES 


En parlant du second principe de la thermodynamique nous avons établi 
(v. $ 14) que le rapport des températures de deux états d'un système quelconque 
s'exprime par une fonction exponentielle 


TT. el, (7.1) 


où 


t: 
= \ (0A/0t),ô0t 
7 À (d'/0a); + A 


li 


On en conclut généralement que la température thermodynamique ne peut 
pas changer de signe. qu’elle doit toujours étre considérée comme positive (ou 
seulement comme négative). 


Une telle conclusion dépasse pourtant ce qui est réellement exprimé par la 
relation (7.1) obtenue lors de l’analyse des transformations en équilibre et postu- 
lant que la température ne peut pas changer de signe lorsque le système passe 
d’un état d'équilibre à un autre état d'équilibre par une transformation équi- 
librée. Elle laisse donc ouverte la question du changement de signe de la tempt- 


rature dans le cas où le système passe d’un état d'équilibre à un autre par une 
transformation hors d’équilibre. 


$ 30. Existence des états à température 
thermodynamique négative 


La conclusion sur la constance du signe de la température T ne 
peut être déduite de l’expression (7.1) que si on lui adjoint l’affir- 
mation supplémentaire que les états qu’on peut atteindre à partir 
d'un état donné par voie déséquilibrée peuvent également être 
atteints par voie équilibrée. Cette affirmation est justifiée, comme 
le montre l'expérience, dans tous les cas des systèmes habituels qui 
se rencontrent le plus souvent. Pour de tels systemes la température 
thermodynamique ne peut donc changer de signe et peut toujours 
être considérée comme positive (ou uniquement comme négative). 
De par elle-meme, sans l'affirmation supplémentaire sus-indiquée, 
la relation (7.1) ne permet pas de conclure que les températures 
négatives ne peuvent pas exister à côté des températures positives. 
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Le troisième principe de la thermodynamique ne permet pas lui 
pon plus de nier la possibilité d'existence des températures absolues 
négatives. En effet, l’impossibilité d’atteindre le zéro absolu de 
température ne signifie que l’impossibilité du passage par le zéro 
absolu des températures absolues positives aux températures absolues 
négatives, mais elle n’exclut pas la possibilité d’existence des tem- 
pératures absolues négatives (à côté des températures positives). 

Les états à températures absolues négatives sont non seulement 
possibles, mais existent réellement. De nombreuses expériences sur 
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Fig. 20 


la résonance nucléaire magnétique ont conduit en 1951 à la création 
des états à températures absolues négatives. Comme nous verrons 
plus loin, les conditions d'existence des systèmes à températures 
absolues négatives sont tellement sévères qu’en pratique de tels 
systèmes se rencontrent rarement, excepté certains systèmes de spins 
nucléaires. 

Les températures thermodynamiques négatives s'obtiennent non 
pas en enlevant au système toute l’énergie de l’agitation thermique, 
mais au contraire, en fournissant au système une énergie supérieure 
à celle qui correspond à la température infinie. Pour la plupart des 
corps il est impossible de le faire parce qu'aux températures infini- 
ment élevées leur énergie interne prend une valeur infiniment grande. 
De tels systèmes ne peuvent pas se trouver dans des états à tempé- 
rature négative si l’on a déjà choisi pour eux la température positive. 
Mais dans certains systèmes l’énergie interne s'approche asympto- 
tiquement d’une valeur finie limite lorsque la température T —+ oo, 
ce qui permet de réaliser des états des systèmes à température néga- 
tive en leur communiquant une énergie supérieure à cette valeur 
limite finie. Dans de tels états, le système possédant une énergie 
supérieure à celle correspondant à la température infinie a une tem- 
pérature «ultra-infinie ». Mais en mathématiques il n'existe pas de 
« ultra-infini » sur l’axe numérique: il n’y a qu’un point à l'infini 
et si nous dépassons ce point, nous nous approcherons de O K du 
côté négatif (fig. 20) : en partant vers la droite du zéro sur l’axe nu- 
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mérique et en quittant +, nous arriverons depuis —o vers zéro. 
L’axe numérique peut être projeté sur une circonférence numérique, 
de sorte qu’au point à l’infini correspondra le point le plus haut sur 
la circonférence. En suivant la circonférence dans le sens inverse des 
aiguilles d’une montre, nous obtiendrons tout l’axe numérique. 
Ainsi, à une température négative le système n'est pas plus froid 
qu'à +0 K, il est plus chaud qu’à la température infinie (+ K). 
Autrement dit, le domaine des températures absolues négatives se 
situe « au-dessus de la température infinie » et non « au-dessous de 
0 K ». C’est pour cette raison que les températures négatives sont 
plus élevées que les températures positives. En suivant l’échelle 


dans le sens de sa croissance, la température passe successivement 
par les valeurs: 


+OK,..., +<500K, ..., Ho, ..., —500K, ..., —0K. 
(7.2) 


La température de +1000 K est intermédiaire entre +500 K 
et —500 K. Le caractère artificiel d’une telle construction de l'échelle 
de 7 est un résultat aléatoire du choix arbitraire de la fonction de 
température ordinaire. Si la fonction de température était choisie 
sous la forme de —1,7, les températures les plus basses correspon- 
draient à —oo de cette fonction, les températures infinies dans l’échel- 
le de T ordinaires, à zéro, et les températures négatives, aux valeurs 
positives de cette fonction. Pour une telle fonction de température 
l’ordre algébrique et l’ordre de passage d’une température moins 
élevée à une température plus élevée seraient identiques. La fonc- 
tion —1/T est souvent utilisée en thermodynamique pour l’étude des 
propriétés des systèmes dans le domaine de 0 K, parce qu’elle permet 
« d'étendre » l'échelle des températures aux basses températures. 
De ce qui précède on peut conclure que pour les températures néga- 


tives l'échelle de T — —1/T *) est à plusieurs égards plus commode 
que l’échelle de T. 


$ 31. Température thermodynamique 
négative 


Un modèle simple que nous allons examiner montre comment les 
températures thermodynamiques négatives sont réalisées en pratique. 
Soit un système d’« aimants élémentaires » (par exemple, des 
moments magnétiques électroniques, atomiques ou nucléaires) placé 
dans un champ magnétique extérieur }. Suivant la mécanique quan- 
tique, la position de ces aimants magnétiques dans le champ X est 


*) Toutefois, cette échelle proposée en 1848 par Thomson n'a pas reçu 
d'application. Plus tard, Thomson a proposé une échelle de 7 dans laquelle la 
température a une limite inférieure finie. 
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quantifée, c’est-à-dire que l’angle formé entre les directions du 
moment magnétique et de l’intensité À du champ ne peut prendre 
que des valeurs discontinues bien déterminées. Dans le cas des mo- 
ments magnétiques de spin cet angle ne peut prendre que l’une de 
deux valeurs : O0 ou 180°. Ces deux positions du spin sont également 
stables, bien que pour une aiguille magnétique de boussole il n'existe 
qu'une seule position stable, celle qui est dirigée le long du champ 
magnétique. C’est là que réside la différence entre un système quan- 
tique et un système classique. 

A basse température, les aimants moléculaires placés dans un 
champ magnétique intense prennent les positions indiquées par la 
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Fig. 21 


figure 21, a, c’est-à-dire passent à l’état d'énergie minimale (ou, 
comme on dit, dans le système les niveaux énergétiques plus bas 
sont occupés de préférence). Mais si le système d’'aimants reçoit de 
l'énergie (qui provoque une élévation de sa température), ses aimants 
ne s’orientent plus tous suivant l'intensité du champ et, plus grande 
est l'énergie reçue par le système, plus désordonnée est la répartition 
des aimants. Il arrive un instant où le désordre devient total, c'est- 
à-dire que le système perd toute son aimantation. Cet état correspond 
à la température ? — + qui caractérise une répartition uniforme 
des particules suivant tous les niveaux d'énergie (fig. 21, b). Si 
l’on continue à fournir de l’énergie au système, on peut obtenir que 
les aimants élémentaires seront orientés en sens opposé à l'intensité 
du champ extérieur (fig. 24, c), si bien que les niveaux énergétiques 
supérieurs seront peuplés de préférence (inversion de population 
des niveaux). Dans cet état, l’énergie interne du système est plus 
grande qu’à la température infiniment haute et donc le système 
a une température négative. 

Enonçons la condition principale à laquelle doit satisfaire un 
système se trouvant dans un état à toute température thermodyna- 
mique négative : l'énergie du système thermodynamique doit avoir une 
valeur limite finie lorsque T —+ et un nombre fini de niveaux énergé- 
tiques. 

Bien entendu, le système doit être thermiquement isolé de tous 
les autres systèmes qui ne satisfont pas à la condition principale, 
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c'est-à-dire que le temps d'établissement de l’équilibre thermodyna- 
mique dans le système doit être petit par rapport au temps pendant 
lequel une partie notable de l’énergie est perdue ou reçue de la part 
des autres systèmes. 

La variation avec la température de l'énergie interne d’un système 
capable de se trouver dans des états à température absolue négative 
est montrée sur la figure 22 (£,,, est la valeur limite de l'énergie 
à T = oo). 

La plupart des systèmes ne satisfont pas aux conditions énoncées 
plus haut, de sorte que les systèmes à températures absolues négatives 
serencontrent rarement. Le systè- T 
me de spins nucléaires dans cer- 
tains cristaux satisfait à ces con- 
ditions *). L'équilibre thermody- 
namique s'établit dans un tel 
système par suite de l’interaction 
spin-spin nucléaire. Ce processus 

| | ne : O 
spin-spin d'établissement de 
l'équilibre thermodynamique se 
caractérise par un temps de re- 
laxation T, qui est de l’ordre de 
1075 s. L’interaction entre le sys- 
tème de spins et le réseau cristal- 
lin se caractérise par un temps de 
relaxation T, qui atteint plusieurs 
minutes, c'est-à-dire beaucoup 
plus que le temps 1.. En thermodynamique des systèmes de spins 
l’interaction avec le réseau cristallin correspond à la fuite de chaleur à 
travers les parois du système. La grande différence entre les temps t, et 
T, à pour effet qu'après avoir atteint l’état d'équilibre thermodyna- 
mique interne, le système de spins reste pratiquement isolé du réseau 
pendant un temps relativement long. On peut dire que pendant ce 
temps le système de spins est à l’état d'équilibre thermodynamique. 

Un système en équilibre à température absolue négative a été 
réalisé pour la première fois en 1951 par Purcell et Pound **) par 
suite des recherches expérimentales portant sur les propriétés du 
système de spins nucléaires dans les cristaux extrêmement purs de 
fluorure de lithium LiF. Pour ces cristaux, le temps de relaxation 


Fig. 22 


*) Ce système de particules possédant un spin présente la particularité 
de ne pas avoir de degrés de liberté spatiaux. 

**) Voir Purcell E. M., Pound R. V. The Physical Review. 81, 1951, p. 279, 
Pour les détails sur l'interprétation du travail de Purcell et Pound et la discus- 
sion générale de la question concernant les températures négatives, voir l’article 
de D. G. Powles Negative Absolute Temperatures and Rotating Temperatures. 
FOUR Ne HE 1963, 4 (5), p. 338 et l’article de Stroïtsky G. V.: Tropi- 
nine V. N. ‘ 
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spin-réseau T, à la température ordinaire est de l’ordre de 5 mn, et 
le temps 7T, de relaxation spin-spin est approximativement égal 
à la période de la précession de Larmor du moment magnétique nuclé- 
aire dans un champ magnétique extérieur, dont la valeur est infé- 
rieure à 10-55. 

Dans un champ magnétique extérieur l'énergie du système de 
spins nucléaires tend vers une limite supérieure lorsque T —- co. 

Ainsi, le système de spins nucléaires de LiF placé dans un champ 
magnétique satisfait à toutes les conditions d’existence de systèmes 
en équilibre à température absolue négative. Purcell et Pound ont 
fait passer ce système de l’état à température positive à l'état à 
température négative en dirigeant l'intensité du champ magnétique 
extérieur dans le sens opposé aux moments magnétiques nucléaires. 

Actuellement, la « mise » à l’état à température absolue négative 
d'un système de spins s'obtient à l’aide d’une impulsion haute fré- 
quence qui fait tourner de 180° le moment magnétique macroscopique 
en agissant sur l’échantillon pendant un intervalle de temps Aë, 
comparable à t.. Ainsi, le processus de passage du système des tem- 
pératures thermodynamiques positives aux températures négatives 
est en principe un processus hors d'équilibre, parce que la variation 
du paramètre externe (intensité du champ) qui provoque un tel 
passage se produit pendant un temps comparable au temps de rela- 
xation t.. Il est évident que pour des systèmes inhabituels sont pos- 
sibles des cas où certains états réalisables à partir d’un état donné 
par une transformation non statistique ne le sont pas par une trans- 
formation quasi statistique. 

Si les états d'équilibre à inversion de population des niveaux 
énergétiques et donc à température absolue négative ne peuvent 
être obtenus que dans le cas des systèmes inhabituels, qui sont repré- 
sentés uniquement par des systèmes de spins, les états hors d’équi- 
libre stationnaires à inversion de population peuvent être réalisés 
aussi dans des systèmes habituels au moyen d’un « pompage » con- 
tinu. Cela se produit dans des installations amplificatrices telles 
que les masers. Bien souvent, en parlant de l’inversion de popula- 
tion des niveaux énergétiques, on utilise la notion de température 
absolue négative, mais ce n’est qu’une notion terminologique con- 
ventionnelle parce que l’inversion de population ne signifie pas 
encore un état à température absolue négative. Il faut que le système 
soit à l’état d'équilibre à inversion de population des niveaux comme 
c’est le cas pour les systèmes de spins. 


$ 32. Systèmes aux températures négatives 


Les systèmes aux températures absolues négatives présentent 
toute une série de propriétés spécifiques dont sont dépourvus les 
systèmes habituels. Pour mettre en évidence ces propriétés, énon- 
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çons d’abord, en nous appuyant sur l’expérience, les lois fondamen- 
tales de la thermodynamique de tels systèmes. 

1. Les notions thermodynamiques de « travail », de « chaleur », 
de « quantité de chaleur », de « corps plus chaud » utilisées lors de 
l’analyse des états à température négative ont le même sens que dans 
le cas des états à température absolue positive. Cela signifie que 
l’énoncé du premier principe de la thermodynamique pour les syste- 
mes à température absolue négative reste inchangé 


6Q = dU + 5W. 


I] en est de même pour le second principe de la thermodynamique 
énoncé sous la forme de la loi établissant l’existence et la croissance 
de l’entropie, mais les autres énoncés de ce principe se trouvent modi- 
fiés. Choisissons comme point de départ une expression du second 
principe qui résulte directement de l’expérience sur la transformation 
de chaleur en travail et de travail en chaleur. 

Nous avons vu au chapitre 3 que le second principe de la thermo- 
dynamique, premièrement, établit une loi générale de la transfor- 
mation de chaleur en travail et, deuxièmement, exprime des lois 
spécifiques pour les systèmes tant habituels qu’inhabituels. La loi 
générale de la transformation de chaleur en travail réside, pour les 
deux types de systèmes, en ce que lors d’une telle transformation, 
qui s'effectue par un processus cyclique fermé, une partie de la cha- 
leur est obligatoirement cédée par le fluide moteur à d’autres corps. 
Ce premier élément de la compensation, qui coïncide dans le cas des 
systèmes habituels avec le deuxième élément de la compensation 
(changement de l’état thermodynamique des autres corps), conduit à 
l'existence de l’entropie pour un système à l’état d'équilibre (v. $ 13). 
Il s'ensuit que le second principe dans l’énoncé de Carathéodory 
restera inchangé : au voisinage de chaque état de tout système thermi- 
quement homogène il existe des états qu’il est impossible d'atteindre par 
voie adiabatique à partir de l'état donné. Cela signifie que pour tout 
système en équilibre se trouvant dans l’état à température absolue 
négative il existe (comme pour les systèmes habituels) une entropie 
en tant que fonction d'état de ce système 


__& 
as =. (7.3) 


On sait que dans le cas des systèmes habituels la loi spécifique 
de la transformation de chaleur en travail et de travail en chaleur 
consiste en ce que la conversion de la chaleur en travail dans une 
transformation cyclique fermée entraîne un changement de l’état 
thermodynamique d'autres corps, alors que la conversion de travail 
en chaleur n'est pas liée à un tel changement : 


Q>œW et W=Q. (7.4) 
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Comme le montrent les expériences *), dans le cas des systèmes 
inhabituels lorsqu'ils sont à l’état de T < 0 K, la loi spécifique de 
la transformation de chaleur en travail et de la transformation in- 
verse consiste en ce que la chaleur se transforme en travail sans 
aucun changement des corps extérieurs, alors qu’il est impossible 
de transformer le travail en chaleur sans quelque autre changement 
simultané des corps extérieurs **): 


Q=W et W=>Q. (7.5) 


Sd Ge 


Cela permet d’énoncer le second principe pour les systèmes inha- 
bituels à T << 0 K sous la forme suivante: le mouvement perpétuel 
de seconde espèce est impossible et cette assertion admet l'inversion. 

Cela signifie que dans une transformation cyclique fermée à 
T<OK il est impossible de transformer sans compensation ni la 
chaleur en travail (on a en vue le premier élément de la compen- 
sation) ni le travail en chaleur (on a en vue le deuxième élément de 
la compensation). 

Ainsi, pour tous les systèmes (habituels et inhabituels) on peut 
partir de l’énoncé suivant du second principe : le mouvement perpétuel 
de seconde espèce est impossible, cette assertion admettant l'inversion 
dans le cas des systèmes inhabituels à T < 0 K et non dans le cas des 
systèmes habituels. 

Les notions de « transformation réversible » et de « transforma- 
tion irréversible » sont définies dans le cas des températures absolues 
négatives suivant que les transformations inverses sont liées ou 
non à la transformation non compensée du travail en chaleur. C’est 
ainsi que la transformation faisant passer le système d'un état 1 
à un état 2 est dite réversible si le passage inverse de 2 à 1 n’est pas 
lié à la transformation non compensée du travail en chaleur; la 
transformation faisant passer le système de Z à 2 est dite irréversible 
si le passage inverse de 2 à Z est lié à la transformation non compensée 
du travail en chaleur. 

Les définitions des transformations en équilibre et hors d’équi- 
libre restent inchangées. 

À partir des relations (3.1) ou (7.4) on obtient pour les transfor- 
mations hors d'équilibre T dS > dU + ôW dans le cas des syste- 
mes habituels (v. $ 16) et 

dS > 0 (7.6) 


dans le cas d’un système adiabatiquement isolé. 


*) Nous voulons parler des expériences portant sur la résonance magnéti- 
que nucléaire qui ne sont pas exposées ici. 
**) Les transformations de la chaleur en travail et du travail en chaleur 
sont donc complémentaires : lorsque l’une d'elles est possible sans changement 
dans d’autres corps, l’autre est impossible et inversement. 
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D'une manière analogue, à partir des relations (7.5) exprimant 
le second principe de la thermodynamique pour les systèmes inha- 
bituels à T7 <OK, on peut déduire une expression analytique de 
cette loi pour les transformations hors d'équilibre dans de tels syste- 
mes. À cet effet, considérons deux états d'équilibre voisins 1 et 2 
d’un certain système inhabituel (à des températures absolues néga- 
tives). Supposons que lors du passage hors d'équilibre de Z à 2 
(v. fig. 9) le système reçoit une quantité de chaleur ôQ, 4 et effectue 
un travail. Alors, on peut écrire suivant le premier principe 


ÔQn.e = dU + ÊWn.e. (7.7) 


Si le passage du système de l’état Z à l’état 2 s'effectue par une 
transformation équilibrée, la quantité de chaleur que le système 
reçoit du même thermostat est ô6Q et le travail accompli ôW, si 
bien que 


ôQ = dU + ôW. (7.8) 
En soustrayant l'équation (7.8) de (7.7), on obtient 
ÔQn.s — 0Q = ÔWie — ÔW= R. (7.9) 


On a R 0, sinon cela signifierait que la transformation 1-2 
irréversible serait réalisable en sens inverse sans compensation. La 
valeur À Æ 0, car dans le cas contraire cela signifierait que le travail 
extérieur pendant le cycle serait dépensé pour l’échauffement du 
thermostat sans aucun changement d’autres corps, ce qui est im- 
possible [v. (7.5)]. La valeur de R peut être plus grande que zéro 
parce que cela correspond au travail dépensé pendant le cycle aux 
frais de la chaleur du thermostat, ce qui est possible [v. (7.5)]. 
Ainsi, 

ÔQn.e > ÔQ et ÔWne > ÔW, 
et comme ÔQ = T dS,ona 
T dS << ÊQn.e. 


Pour des transformations adiabatiques hors d'équilibre lorsque 
ÔQn « = 0, on obtient (T<O0OK) 


dS > 0, 


ce qui exprime la loi de la croissance de l'entropie dans les transfor- 
mations en équilibre des systèmes à température négative. De ce 
qui précède nous pouvons conclure que la loi sur l’existence et la 
croissance de l’entropie (second principe de la thermodynamique) 
est observée tant pour les systèmes habituels que pour les systèmes 
inhabituels. 

L'équation et l’inégalité fondamentales de la thermodynamique 
pour les systèmes aux températures absolues négatives sont de la 
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forme 
T dS £< dU + ôW, (7.10) 


où l'égalité se rapporte aux transformations en équilibre et l’iné- 
galité, aux transformations hors d’équilibre. 

Les diverses affirmations du troisième principe de la thermodyna- 
mique restent inchangées pour des températures absolues négatives 
si par zéro absolu on entend 0 K de température tant positive que 
négative. Les températures de + OK et —6G K correspondent à des 
états physiques tout à fait différents. Dans le premier cas le système 
est à l’état d'énergie minimale possible, et dans le second, à l’état 
d'énergie maximale possible. Le système ne peut pas être plus froid 
que +0 K parce qu'il ne peut plus céder de l’énergie. Il ne peut pas 
non plus être plus chaud que —0 K parce qu’il ne peut plus absorber 
de l’énergie. L’impossibilité d'atteindre le zéro absolu s’énonce sous 
la forme suivante: il est impossible de refroidir tout système jusqu'à 
+0 K ou de réchauffer tout système à —0 K à l’aide d'une procédure 
quelconque, aussi idéalisée que l’on veut par un nombre fini d'opérations. 

La capacité calorifique spécifique s'annule tant à +0 K qu’à 
—0 K. La cause physique en est que tant à +0 K qu’à —0 K tous 
les éléments du système finissent par occuper des états d'énergie 
minimale ou maximale, de sorte que la chaleur ne peut plus ni être 
enlevée, ni être absorbée. A la température T = Ho (ces deux 
températures sont physiquement identiques parce qu'elles corres- 
pondent aux mêmes valeurs de toutes les grandeurs thermodynami- 
ques) la capacité calorifique spécifique s’annule aussi mais pour 
une autre cause: à mesure que l’on s'approche de la température 
T = Ho, les variations de température du système sont grandes 
pour de petites variations de son énergie interne. (C’est l’approche- 
ment de la capacité calorifique du zéro, dans ce domaine, qui permet 
de porter le système à une température infinie par la dépense d’une 
énergie finie.) 

Examinons maintenant quelques propriétés que présentent les 
systèmes dans des états à température absolue négative. 

1. Il résulte de l’équation (7.3) que lorsqu'une quantité de 
chaleur (6Q => 0) est fournie au système, son entropie n’augmente 
pas, comme dans le cas des températures absolues positives, mais 
diminue : le système passe à un état plus ordonné. 

2. En faisant usage de l’équation fondamentale de la thermody- 
namique (7.10), on peut établir dans quel sens est transmise la cha- 
leur lorsque deux corps à températures différentes sont mis en contact 
thermique. 

Soient deux corps aux températures négatives T, et T,. Suppo- 
sons qu'une quantité de chaleur ÔQ passe du premier corps au second 
lorsque ces corps sont mis en contact thermique. Alors, le processus 
de transfert de chaleur pour une différence de température finie étant 
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irréversible, on a 
__6Q  ôQ 
Fe 


d'où T,> T;. Par conséquent, suivant l'échelle de température: 
(7.2), la chaleur passe spontanément du corps chaud au corps froid. 
[Nous disons que le premier corps est plus chaud que le second si 
une certaine énergie doit être fournie à ce dernier (sans changement 
des paramètres externes) pour qu'après la mise en contact thermi- 
que il soit en équilibre avec le premier corps.] 

Il est aussi facile de s'assurer que lorsque deux corps à des tem- 
pératures de signes opposés sont mis en contact, la chaleur passe du 
corps à température négative au corps à température positive, c’est- 
à-dire toujours du corps chaud au corps froid. 

3. À température thermodynamique négative, il est possible 
de réaliser diverses transformations cycliques pareilles au cycle de 
Carnot. 

Soient, comme à l'habitude, 7, la température de la source 
chaude et 7',, la température de la source froide. Alors le rendement 
du cycle de Carnot s'exprime par 


n = À — LIT; 


Comme la température de la source chaude est plus élevée que 
celle de la source froide, on a 7, > Ts, [Ta | > | T, |, T,/T, 1 
et donc n << 0. Cela signifie que pour enlever de la chaleur à la source 
chaude et la transférer à la source froide à une température absolue 
négative il est nécessaire d'effectuer un travail. Dans ce cas, suivant 
le premier principe, la quantité de chaleur fournie à la source froide 
est plus grande que la chaleur enlevée à la source chaude pour effec- 
tuer le travail. Lorsqu'un tel moteur fonctionne en sens opposé, 
c'est-à-dire en machine frigorifique, il effectue un travail lors du 
transfert de la chaleur de la source froide à la source chaude. Si à 
l’aide du contact thermique entre les deux corps on permet ensuite 
à la chaleur de passer de la source chaude à la source froide, on obtient 
un moteur à fonctionnement périodique qui produit du travail aux 
dépens de la chaleur d’une seule source (froide!) sans provoquer 
aucun changement dans le milieu extérieur. On voit que dans le 
domaine des températures absolues négatives il est possible de réa- 
liser le moteur perpétuel de, seconde espèce de Thomson-Planck. 

Le rendement du cycle de Carnot décrit entre deux températures 
négatives est inférieur à l’unité, de même que dans le domaine des 
températures positives. Cela signifie qu'aux températures tant po- 
sitives que négatives, la chaleur absorbée par les moteurs thermiques 
est plus grande que le travail qu'ils fournissent. 

Un cycle de Carnot (réversible) décrit entre deux températures 
de signes opposés est impossible à réaliser. Le fait est qu’à l’aide de 
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la magnétisation adiabatique équilibrée d’un système de spins on 
peut élever autant que l’on veut la température dans l’échelle de 
températures positives, mais on ne peut pas la faire passer aux va- 
leurs négatives. Une affirmation analogue est également vraie si 
l’état initial est à température négative. Le passage d’un système 
des températures positives aux températures négatives ne peut être 
réalisé que par une transformation non statique (v. $ 31). 

4. Une démagnétisation adiabatique à température négative 
d'un système de spins provoque son échauffement et non son refroi- 
dissement comme dans le cas des températures positives. 

5. La facilité avec laquelle la chaleur se transforme en travail 
a permis des applications pratiques importantes des systèmes aux 
températures négatives. 

Aux températures négatives, la plupart des résistances électri- 
ques ont une valeur négative, si bien qu'à de telles températures 
les systèmes sont des amplificateurs: une onde électromagnétique 
ayant traversé un système à la température négative subit une ampli- 
fication et non une absorption. Ce phénomène s’observe aussi dans 
les systèmes habituels à une température conventionnellement né- 
gative, ce qui est utilisé dans les dispositifs amplificateurs tels que 
les masers et les lasers. 


$ 33. Conditions de stabilité des systèmes 
aux températures négatives 


Examinons, avant de clore ce chapitre, les conditions de sta- 
bilité des états d’un système à température négative. 

A cet effet, partons de l'inégalité fondamentale (7.10) pour les 
systèmes aux températures négatives. Pour des processus non stati- 
ques dans de tels systèmes l'inégalité (7.10) donne 


T àS < dU + p dy, (7.11) 


d’où il résulte que dans des systèmes isolés (U = C*, V = C'°) 
à T <LOK l’état d'équilibre est atteint lorsque leur entropie est 
maximale. 

Ainsi, de même qu'à température positive, la condition d’équi- 
libre générale d’un système isolé à température négative est que son 
entropie soit maximale: 


AS <O0O ou ôS —=0, 6S < 0 


Pour établir la condition d’équilibre générale à T <O0 K d'un 
système placé dans une enceinte thermostatée à volume constant 
ou à pression constante, passons dans l'inégalité (7.11) à des variables 
indépendantes correspondantes. Il vient 


dF > —S àT — p dV, (7.12) 
d®= —S àT + V dp. (7.13) 
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De l'inégalité (7.12) il apparaît que lorsque le système à T <0K 
subit des transformations hors d'équilibre isothermes et isochores 
à la fois, son énergie de Helmholtz évolue en croissant et atteint sa 
valeur maximale à l’état d'équilibre. La condition d'équilibre géné- 
rale peut s’écrire dans ce cas sous la forme 


AF<0O ou ôF =0, ÔF<0. 
D'une manière analogue, on tire de l’inégalité (7.13) la condition 


d'équilibre générale pour un système placé dans une enceinte ther- 
mostatée (7 << 0 K) à pression constante: 


AD <0 ou ô6D =0, 6 D< O0. 


Les conditions concrètes d'équilibre stable d’un tel système se 
déterminent soit par la condition générale A® < 0, soit par la con- 
dition 6*® << 0. Pour AD << 0 on trouve pareillement à la formule 


(6.16) AT AS—ApAV<0, d’où (+),=5 <0 et (SL) >0 


0S C OV 
Cy>0 et (p/8V)yr > 0, (7.14) 
ainsi que (55), = <0 et (2).>0 ou 
C,>0 et (9p/0Vy5 > 0. (7.15) 


Ainsi, les conditions de stabilité des états d'équilibre des systè- 
mes aux températures négatives s'expriment par les inégalités (7.14) 
ou (7.15). 


PROBLEMES 


7.1. La température d'un corps 7, = 100 K et d'un autre corps T2 = 
= —100 K. Quelle est la différence de température T, — T;? 

7.2. Construire les courbes de variation de l'énergie interne en fonction 
de l’entropie pour les systèmes habituels et inhabituels. 


CHAPITRE 8 


THERMODYNAMIQUE RELATIVISTE 


Les grandeurs thermodynamiques et les équations de la thermodynamique 
classique sont établies pour des corps se trouvant au repos dans leur propre système 
de référence. Nous nous proposons dans ce chapitre de trouver les transformations 
relativistes que subissent ces grandeurs lors du passage à un système de référence 
en mouvement pour obtenir les équations de la thermodynamique relativiste. 


$ 34. Température relativiste 


La généralisation de la thermodynamique au cas relativiste 
a été faite pour la première fois en 1907 par Planck. Il a émis l'hy- 
pothèse que les équations des premier et second principes de la ther- 
modynamique conservent leur forme dans tous les référentiels d’iner- 
tie, et ayant établi l'invariance de l’entropie, il a trouvé une seule 
et même loi relativiste de la transformation de la température T 
et de la quantité de chaleur @ lors du mouvement des corps avec 
une vitesse v (v. $ 38): 


T=TOV 1—B, Q—=Q0V 1—F;:, (8.1) 


où 7) est la température propre, c’est-à-dire la température dans 
le référentiel X(° dans lequel le corps est au repos; B = v/c; c est 
Ja vitesse de la lumière. 

Ainsi, d’après Planck, le corps est plus froid dans un référentiel 
en mouvement À et respectivement la quantité de chaleur Q est 
plus petite que la quantité de chaleur Q( dans le référentiel propre 
K(0). Cette même année, Einstein a obtenu les mêmes résultats que 
Planck mais par une autre voie. Pendant plus d’un demi-siècle les 
transformations (8.1) n’ont soulevé aucune objection de la part des 
physiciens et se répétaient dans toutes les monographies et ouvrages 
d'enseignement. Ce n’est que 60 ans après qu'une discussion animée 
s’est engagée au sujet de la conclusion de Planck. Elle a été provoquée 
par un article du physicien allemand Hott publié en 1963. En par- 
tant, de même que Planck, de l’invariance de la forme des équations 
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des premier et second principes de la thermodynamique, Hott a ob- 
tenu dans cet article des transformations pour T et Q inverses à celles 
trouvées par Planck. Suivant Hott, dans un système de référence 
en mouvement le corps est plus chaud, et la quantité de chaleur est 
plus grande (v. $ 38): 


T=TOIV 1—$, Q=Q0/V 1 —62. (8.2) 


La différence entre les transformations (8.2) et (8.1) tient à ce 
que dans un référentiel en mouvement la division de l'énergie trans- 
mise au corps en travail et en chaleur n’est plus univoque. A la 
différence de Planck, Hott a adopté dans son article une autre ex- 
pression pour le travail. 

Lorsqu'on fournit une quantité de chaleur à un corps, on lui 
transmet en même temps la masse liée à cette chaleur, de sorte que 
dans un référentiel en mouvement l’impulsion du corps subit une 
variation. Comme la force est égale à la dérivée de l'impulsion par 
rapport au temps, cela signifie que dans un référentiel en mouve- 
ment le corps reçoit un travail qui a été précisément pris en compte 
par Planck. Quant à Hott, il a considéré ce travail tout simplement 
comme une partie de la chaleur transmise au corps. 

Puisque le travail déterminé par Planck est pris en compte d’une 
manière ou d’une autre dans les deux cas, il n’y a aucune différence 
physique entre les deux formalismes lorsqu'on les applique à l’ana- 
lyse des processus et de ce fait il n’existe pas d'expérience qui pour- 
rait indiquer laquelle des thermodynamiques est correcte : celle de 
Planck ou celle de Hott. 

Mais il est à noter qu'après la publication de l’article de Hott 
on a vu apparaître un très grand nombre de travaux dans lesquels 
on justifiait soit les transformations (8.1) de Planck, soit les trans- 
formations (8.2) de Hott. Jusqu'à présent il n'existe pas encore de 
théorie communément admise de la thermodynamique relativiste. 

L'une des causes est que de par elle-même la théorie de la rela- 
tivité ne conduit pas à une notion univoque de température rapportée 
à un référentiel en mouvement. Actuellement ce fait paraît évident. 
En effet, on sait que la température se détermine par la valeur d’un 
paramètre extensif quelconque de telle ou telle substance thermomé- 
trique (par la longueur de la colonne de liquide dans un thermomètre, 
par l’état d’aimantation d’un corps magnétique, etc.). 

Dans la théorie de la relativité, lorsqu'on passe d’un référentiel 
d'inertie à un autre, la longueur varie suivant la loi 


I=W0V T—B(Illv) et = 00 (11 v). 


C'est pourquoi, si l’on détermine la température 7 d’un corps 
en mouvement à l’aide d'un thermomètre à mercure par exemple, 
mis en contact thermique avec le corps, la température du corps 
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par rapport au référentiel Æ sera 


T= TOY 1—B2(7||v), (8-3) 
si le thermomètre est placé dans la direction de mouvement, ou 
T = TO (I | v), (5.4) 


s’il est placé perpendiculairement à cette direction. 

Si l’on détermine la température d’un corps par l’aimantation J 
de la substance thermométrique, qui se transforme dans le cas rela- 
tiviste suivant la loi 


J=JO(JIu) et J—=J0/V 1—B(J L v), 
on obtient deux formules également valables 
T = TO (8.5) 
et 
T=TO/V 1 —62. (8.6) 


La notion de température relativiste exige donc une définition 
supplémentaire qui doit être, conformément au principe méthodolo- 
gique de la simplicité, la plus générale, la plus simple et pratique- 
ment la plus commode. 

Comme il ressort des expressions (8.3) à (8.6), la température re- 
lativiste dépend dans le cas général du choix du paramètre extensif 
de la substance thermométrique *). Mais il existe des transformations 
(8-4) et (8.5) qui donnent une seule et même température du corps 
en mouvement quelle que soit la nature de ce paramètre. 

Adoptons cette définition de la température relativiste qui est 
la même pour tous les paramètres extensifs : 


T = TO. (8.7) 


En d’autres termes, définissons la température relativiste com- 
me un invariant pour la transformation de Lorentz, ce qui n’est pas 
lié à l'hypothèse de l’invariance des équations des premier et second 
principes de la thermodynamique. Une telle définition est d'autant 
plus commode que les températures des transitions de phase restent 
des propriétés internes des substances comme en thermodynamique 
classique. C’est pourquoi l’échelle de températures peut être déter- 
minée par la variation de la température d’ébullition des systèmes 
binaires par exemple (à pression donnée) en fonction de la concentra- 
tion. Comme la pression et la concentration sont invariantes par 
rapport à la transformation de Lorentz, cette convention définit 
une température invariante pour la transformation de Lorentz. 


*) De même qu'en thermodynamique classique la température empirique 
dépend du choix de la substance thermométrique. 


$ 35] ENTHALPIE INVARIANTE 159 


Une telle construction de la thermodynamique des systèmes en 
mouvement est appelée thermodynamique relativiste à température 
invariante. 


$ 35. Enthalpie invariante 


La définition de la température relativiste constitue un premier 
pas dans la voie de la généralisation relativiste de la thermodynaimi- 
que. Un second pas, plus important, dans cette généralisation con- 
siste à choisir le potentiel thermodynamique le plus naturel pour 
le système relativiste. 

On sait qu'en connaissant un potentiel thermodynamique quel- 
conque du système on peut en déduire toutes les propriétés thermody- 
namiques. Si l’on choisit comme variables indépendantes unique- 
ment les paramètres extensifs (entropie, volume, etc.), le potentiel 
correspondant sera l’énergie interne 


UO = UO (SO, VU, N), 


où À est le nombre de particules ou d’autres paramètres extensifs 
outre les susmentionnés. 

Si au lieu du volume V(® on choisit comme variable indépendan- 
te la pression pl), qui est une grandeur intensive conjuguée du vo- 
lume, le potentiel thermodynamique sera l’enthalpie A — U19 + 
+ pt9y(0) : 

HO — HO (SO, pl, N). (8.8) 


D'une manière analogue, S(® peut être remplacée par 71, 
si bien que le potentiel thermodynamique correspondant sera l’éner- 
gie de Helmholtz ÆF(9 — {40 — T(0),S(0) : 


FO = FO (TO), VO, N). 


H. Callen et G. Horwitz [10] ont montré que pour la généralisa- 
tion relativiste de la thermodynamique il est plus naturel de partir 
de l'expression de l’enthalpie. En effet, comme il résulte de la théo- 
rie de la relativité, toutes les variables indépendantes qui entrent 
dans l’expression (8.8) sont dans ce cas des invariants dans la trans- 
formation de Lorentz, alors que les variables indépendantes inter- 
venant dans les expressions des autres potentiels thermodynamiques 
sont régies par des lois de la transformation soit différentes, soit 
inconnues. En outre, la pression choisie comme variable indépendan- 
te est une grandeur plus appropriée que le volume. En thermodyna- 
mique classique on peut enfermer le système dans une enceinte à 
parois rigides, mais dans le cadre de la théorie de la relativité le 
concept lui-même de corps solide ou de parois absolument rigides est 
inacceptable : un corps absolument rigide transmettrait les sienaux 
avec une vitesse infinie parce que le mouvement communiqué à un 
point du corps provoquerait immédiatement le mouvement de tous 
les autres points du corps. 
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À la différence de la thermodynamique classique, en thermody- 
namique relativiste les parois influent sur le système. Ainsi, le choix 
de la pression comme une variable indépendante préférentielle et, 
corrélativement, de l’enthalpie comme potentiel thermodynamique 
naturel est propre à la théorie de la relativité. Généralisons l’expres- 
sion (8.8) au cas de systèmes en mouvement. 

Suivant la théorie de la relativité, pour des coordonnées réelles 
Lo = Cl, Ti = TL, Lo = y, Ts = 2, les transformations des composan- 
tes du quadrivecteur A (4,, À,, A:, À,) sont de la forme 


0) 840) A) pA{0) 
As Aie EE, Am AS, Aem AN. (8) 
Le volume V, la pression p, l’impulsion g et l’énergie interne U 


d'un système limité dans un certain récipient se transforment au 
moyen des formules 


V=VOyY 1-8, p=p, 
__ “UO+POyO) y = U9+ BV C) (8.10) 
c? V1—Bp? / V1—F: | 
Le passage du corps du référentiel ÆX{9 au référentiel À peut être 
effectué sans communiquer la chaleur (adiabatiquement) et donc 


sans variation d'entropie. Ainsi, l’entropie est un invariant pour les 
transformations de Lorentz: 


S = SO, (8.11) 


Ce résultat découle immédiatement aussi de l'expression statis- 
tique de l’entropie S = k 1n W, suivant laquelle l’entropie de 
l’état macroscopique d’un système se détermine par le nombre d’états 
microscopiques qui le réalisent, alors que le nombre d'états, de mé- 
me que le nombre À de particules, est indépendant de la vitesse du 
corps et reste donc inchangé dans les transformations de Lorentz. 

Si les grandeurs S, p et V invariantes vis-à-vis des transforma- 
tions de Lorentz sont choisies comme variables indépendantes, le 
potentiel thermodynamique correspondant à ces variables, c’est-à-di- 
re l’enthalpie (8.8), est elle aussi un invariant par rapport ou pour 
les transformations de Lorentz. 

Dans le système de référence propre l’enthalpie est H(9 — 
—= U(0 + pOy(®. Pour obtenir l'expression de l’enthalpie d’un 
corps en mouvement, partons des considérations suivantes. La théo- 
rie de la relativité nous apprend que l’énergie et l’impulsion d’un 
système isolé forment un quadrivecteur (U/c, g,, g,, g.). Quant à 
l’énergie et l'impulsion d’un système enfermé dans un récipient 
[v. (8.9)], elles ne forment pas de quadrivecteur. Cela tient à ce que 
de par lui-même un système contenu dans un récipient n’est pas iso- 
lé parce qu'il est soumis à la force de pression de la part des parois 
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du récipient. Suivant les formules (8.10) ce sont l’enthalpie et l'im- 
pulsion qui forment un quadrivecteur pour un tel système: 


# — ee (Ce e)}. (8.12) 


Dans le référentiel propre, l’enthalpie (multipliée par c) re- 
présente la composante zéro du quadrivecteur impulsion-enthalpie 


0 = EE. 0, 0, 0}. Cela permet d'identifier l'enthal- 


+ 


pie A d'un corps en mouvement à la fonction invariante du qua- 
drivecteur <Æ : 


H=cl#1=V (U+ pV} — ce. (8.13) 

En vertu de (8.8) cette forme de l’expression de l’enthalpie sera 
la même dans tous les référentiels d'inertie. 

Comme la connaissance d’un potentiel thermodynamique d’un 
système permet de déterminer toutes ses propriétés thermodynami- 
ques, l’établissement de l’expression (8.13) pour l’enthalpie inva- 
riante termine en principe la construction de la thermodynamique 
relativiste. Maintenant il nereste qu’à obtenir l'équation fondamenta- 
le de la thermodynamique relativiste et à déterminer toutes les con- 
séquences thermodynamiques qui découlent des relations (8.8) et 
(8.13). 

$ 36. Equation fondamentale 
de la thermodynamique relativiste 


Etant des invariants par rapport aux transformations de Lo- 
rentz. les paramètres intensifs 7, p et autres s'expriment par les mé- 
mes relations qu'en thermodynamique non relativiste: 


A (OH/OS)»,n (8.14) 

u — (OH/ON)s.p, (8.15) 
(GH/0S),,nù = (0H0/9S0) 4 = TO =T, 
(OHION)s,p = (OHOUON) {oo = HO = p. 


Par contre, les paramètres extensifs ne peuvent pas être définis 
en thermodynamique relativiste par les mêmes relations qu’en ther- 
modynamique classique. En effet, comme V = V0) W/ 1 —f, il vient : 


Fee (Sr Ÿ = | + le ETF 0) 


Ainsi, la différentielle de l’enthalpie d’un corps en mouvement 
est de la forme 


puisque 


dH = T'AS + dp+ pin. (8.17) 


—$p3 


t1—0428 
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Cette équation différentielle de l’enthalpie invariante est l'équa- 
tion fondamentale de la thermodynamique relativiste. 

L'équation (8. 17) peut être ramenée, à l’aide de la transforma- 
tion de Legendre, à d’autres variables indépendantes, par exemple 
S, V, N. Alors, en soustrayant des deux membres de l'équation 


(8.17) la différentielle d (pV/V/1 — f), on obtient 


1 )=TAaS— pà(——)+panN. (818 

Le premier membre de cette équation est la différentielle de l’in- 
variant par rapport à la transformation de Lorentz, qui est égal dans 
le référentiel propre à l'énergie interne U(°): 


— PV HO H0YO = Yo 
71 H poy Ut). 
Ainsi, lorsque les variables indépendantes sont $S, V et NW, l'équa- 
tion fondamentale de la thermodynamique relativiste détermine 
UO (S, V, N)et non pas U (S, V, N). D'une manière analogue, 
pour des variables indépendantes T, V, N, l'équation fondamentale 
détermine F9 (T, V, N) au lieu de F (T, V, N). Cela signifie que 
pour un système relativiste ce n’est pas son énergie interne mais son 
enthalpie qui constitue un potentiel thermodynamique naturel. 
En faisant usage de l’équation fondamentale (8.17) de la ther- 
modynamique relativiste, on peut résoudre tout problème concer- 
nant la thermodynamique des systèmes en mouvement. 


d (H— 


$ 37. Travail relativiste. 
Quantité de chaleur relativiste 


Dans le référentiel propre, le travail élémentaire effectué par 
un système thermodynamique est égal à p dV(%. Pour calculer le 
travail du système dans un référentiel en mouvement, partons de la 
formule (8.10) de l’énergie interne en supposant que le système ther- 


modynamique n'effectue que du travail, si bien que ÔôW = —dU 
et dU( ——p d\(9. Alors il vient 
sw = —qau— — JU d (Bp7U) __pdve) — d (B:pU)) 
E _ y 1—$i V1—F: 


ce qui permet d'obtenir finalement l’expression suivante pour le 
travail du système thermodynamique dans un référentiel en mouve- 
ment : 


6W = pav— Er. (8.19) 


Si l’énergie d'un système ER RAT varie non seulement 
par suite du travail accompli mais également par suite de la chaleur 
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reçue, on a dÜU = 6Q — ôW, dU(® — 8Q — p dV(® et en utili- 
sant les relations (8.10) et (8.19), on trouve 


6Q = dU + ôW — nn d LE + ÔW — 
0) (0 IN 
500) rare) à (BP 0) à gp 500 
V 1—$° } 1 —6* 
Ainsi, on obtient pour la quantité de chaleur relativiste l’expres- 
sion suivante: 


SQ() 
Ô = —— 8.20 
Q= (8.20) 


c'est-à-dire la même que celle obtenue par Hott (8.2). 

Comme le montre la formule (8.19), l'expression donnant le tra- 
vail du système thermodynamique dans un référentiel en mouve- 
ment contient en plus d’un terme en pdV encore un terme en dp. 


Pi 


Po 


T to) 
Fig. 23 Fig. 24 


Une telle contribution additionnelle au travail relativiste est due 
au caractère relatif de la simultanéité. Pour nous en assurer, consi- 
dérons un système contenu dans un cylindre fermé (de longueur !/ 
et de section s) coaxial avec la direction de mouvement. Supposons 
que ce système subisse une transformation qui fait croître la pression 
de p, à p.- Dans le référentiel propre, cette transformation est décri- 
te par le graphique de la figure 23. Dans un référentiel en mouve- 
ment la pression sur la paroi avant 7, 2 et sur la paroi arrière 3, 4 
commence à augmenter à des instants différents et la pression finele 
est atteinte également à des instants différents (fig. 24): 

vl(0) b — T — T—+ vl()/c° 
c21/1—652 2 VAE: ! 3 VIE 


Le travail effectué sur le système par la paroi arrière n’est donc 
pas égal au travail effectué par le système sur la paroi avant. L'éner- 


1— 


11* 
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gie transmise au système par suite de la relativité de la simultanéité 
se mesure par l’aire de la surface hachurée de la figure 24 multi- 
pliée par sv. Il est facile de voir que ce travail additionnel conduit 
à une augmentation de l'énergie interne du système, égale au terme 
soustrait de l'expression (8.19): 


… . ul(0) _ B°1°() dp _- B°1" dp 
(P: Po) St ©] 1 —p® EEE 1 —p° ) (8.21) 


où pis = F, est la force de pression; p, svvl®)/(c® V1 — 2), le tra- 
vail accompli par cette force sur le déplacement wv/(®)/(c? |/1 — B°) 
du corps pendant le temps v/{®%)/(c® V”1 — B°) de retard relativiste de 
variation de la pression sur la paroi avant par rapport à sa variation 
sur la paroi arrière. 

11 importe de noter que par suite de la relativité de la simultanéi- 
té les parois qui limitent le système ont une influence non triviale 
sur le système. En effet, lorsque le système se déplace dans le cylin- 
dre, la paroi arrière effectue en 1 s un travail psv sur le système et ce 
dernier effectue le même travail sur la paroi avant. Ainsi, le système 
est parcouru par une énergie qui revient à travers les parois latéra- 
les. [1 en résulte une augmentation de l’impulsion du système et une 
diminution de l’impulsion des parois. L'impulsion transportée par 
ce flux d'énergie n’est pas difficile à calculer (v. problème 8.2): 


Ag= pVO/(c? V1 —B?). (8.22) 


C'est pourquoi pour un observateur en mouvement l'impulsion 
du système est égale à 


AG ND UN OU. - pie 
£—=mTrAS£s ere + Ag 1 1—B:° + c J/1—B$° 
_ v(UC)+ pr) (8.23) 
c2 1/1 —$: 


Il est facile de voir que cette impulsion coïncide avec l'impulsion 
(8.10) qui résulte de la transformation du quadrivecteur impulsion- 
enthalpie (8.12). On voit que le raisonnement développé plus haut 
justifie l'introduction du quadrivecteur (8.12). Ce raisonnement 
montre également que l'apparition de pV(® dans (8.12) est due au 
flux d'énergie qui prend naissance par suite de l’action des parois et 
est liée à la relativité de la simultanéité. C’est l'exemple de gaz 
photonique (v. problème 8.3) qui permet de s’en assurer de la façon 
la plus convaincante. 
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$ 38. Transformations relativistes 
de température et de quantité de chaleur 
de Planck et de Hott 


Tentons d’obtenir les transformations relativistes de Planck et 
de Hott pour la température et la quantité de chaleur et d'examiner 
la cause de leur différence. 

Remarquons tout d’abord que les hypothèses adoptées tant par 
Planck que par Hott sur l’invariance de la forme de l’équation du se- 
cond principe dans tous les référentiels d'inertie (6Q(9 — 7(%4S1, 
6Q = T dS) et sur l'invariance de l’entropie ôQ/T — ÊQ/TO 
conduisent à ce que ÔQ et 7 doivent varier suivant une même loi. 

Considérons la détente d’un gaz (ou d’un fluide) dans un réci- 
pient au repos dans Île référentiel A9. L' équation du premier prin- 
cipe pour cette transformation dans le référentiel À est de la forme 


6Q = dU + 5W 
avec 
8W = pdV — (v, dg), (8.24) 


où le premier terme traduit le travail de détente du gaz lorsque son 
volume varie, et le second terme exprime le travail mécanique effec- 
tué par les forces extérieures sur le système lors de sa transformation 
thermodynamique. En effet, en partant de l’équation du mouvement 


dg = 
(F, est la force résultante s’exerçant sur le gaz), pour le travail me- 
canique élémentaire effectué par la force sur le système thermodyna- 
mique on trouve (F,, vdi) = (v, dg). Ainsi, 0Q = dU + pdV — 
— (v, dg). En introduisant les expressions (8.10) au second membre de 
cette équation, on obtient 


60 = dut) + vd (pV (0) + pdVo VT=E ? dUC@)+d (pYC)) 


NU NT 2 TE AE 
= jdU® + p de] V TP = 600 V TP. 

Par conséquent, d'après Planck, 
Q=QOV TR, T— TOY 1—F. (S.26) 


A la différence de Planck, Hott est parti de l'équation du mouve- 
ment 


d v _ 9= 

Mo ETETE ee (8.27) 
en appelant force (conformément à la physique de Galilée) ce qui 
provoque une accélération et en admettant (contrairement aux idées 
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d’Aristote) qu'aucune force n’est exigée pour maintenir constante 
la vitesse de mouvement. 

C'est pourquoi, d’après Hott, le travail mécanique effectué 
dans une transformation thermodynamique est égal au travail de la 
force motrice (8.27) et doit donc se déterminer par la variation non 
de l’impulsion totale g, mais seulement de sa partie g — Qv/c? 
qui ne contient pas l'impulsion Qv/c° de la masse Q/c? transférée au 
corps lors de l’échange de chaleur. 

En effet, l'équation du mouvement (8.25) peut s’écrire sous la 
forme 
dg __d ( MoV | d | 


TP Vip | 


Mo = 

+ AR =F,=F+1I1, (8.28) 

où IL est la perte non mécanique de l’impulsion en 1 5, due à la perte 

de masse au repos lorsque le corps est animé d’une certaine vitesse 

(comme dans le cas d’une fusée ou celui de transfert de la chaleur au 

corps ou encore celui de rayonnement). Si Q est la quantité de cha- 

leur fournie au corps en 15, le corps reçoit une masse Q/c° et une im- 
pulsion Qv/c*, de sorte que 


_ e 
EF— — (s mas : v) , 
et le travail mécanique élémentaire est égal à 


(F, vdi) — (v. dg — 5e v). 


c? 


Ainsi, 
SW = pdV—(v, dg—@ v)=pdV—(v, dg)— #60 (8.29) 
et l'équation du premier principe prend dans le référentiel X la forme 


suivante 
6Q = dU + p dV — (v, dg) + B*60, 


d'où on obtient à l’aide des équations (8.10) la transformation de 
Hot : 


Q=QUUV 1—R, T=TO/V 1. (8.30) 


Comme le montre l'équation (8.28), la force F, définie comme la 
dérivée de l’impulsion par rapport au temps est égale à la somme de 
la force mécanique vraie F déterminée par l'accélération et de l’im- 
pulsion IX perdue par le corps en 1 s de façon non mécanique. Il en 
résulte que le travail mécanique effectué dans une transformation 
thermodynamique est déterminé par la force F et non F,, c'est-à-di- 
re que dans l’équation du premier principe il faut tenir compte seu- 
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lement du travail de la force F. Cette conclusion est confirmée en- 
core par le fait que c’est précisément le travail (8.29) de cette force 
qui coïncide avec le travail (8.19) obtenu en thermodynamique 
relativiste à température invariante. 

En effet, en utilisant les relations (8.10) et (8.30), on peut mettre 
l'expression (8.29) sous la forme 


HU’ — y — v® [dU() + d (pV())] v20Q = 
ce VIE eV 1—P 
= jdp = PECONPEUEPOP) | PRO y PNR (es) 


V1—F° V/1—B° 1— 6° 


ce qui coïncide avec (8.19). L'expression (8.31) montre que le travail 
mécanique effectué par la force de pression (F, vdt) dans la transfor- 
mation thermodynamique est égale à —B°V dp/(1 — f*) et est donc 
due à la relativité de la simultanéité. 

Ainsi, en thermodynamique relativiste à température invariante, 
seule l’expression relativiste de Hott pour le travail (8.29) est cor- 
recte. 

Néanmoins (v. $ 34), il n’existe aucune différence physique entre 
le formalisme de Planck et celui de Hott en ce qui concerne leur ap- 
plication aux diverses transformations thermodynamiques. Mais 
comme nous l’avons vu, la généralisation relativiste la plus naturel- 
le de la thermodynamique est la thermodynamique relativiste à 
température et à enthalpie invariantes. 


$ 39. Gaz parfait. Rayonnement en équilibre 


Considérons à titre d'exemple l'application de la thermodynami- 
que relativiste à l'étude d’un gaz parfait monoatomique et d'un 
rayonnement en équilibre. 

Dans le référentiel propre, les équations d'état et d'énergie, ain- 
si que les expressions de l’entropie et des potentiels thermodynami- 
ques d’une mole de gaz parfait sont les suivantes *) : 


pVO = RT, UO —3/,RT, 
DE 
S=RIn(T"VO) +C=RIin 2 - 


i 1? 
DE: __ r2 C) 
UO(VO, S) = >yayars XP [ 3R l. 
F(9(V(, T) = UD — TS = Y,RT In (1 — In T) — 
— RTin VO —TC, 
*) Pour obtenir les expressions correspondantes pour v moles de gaz parfait 


il faut, dans les formules valables pour une mole, remplacer R par vR, où R 
est la constante des gaz molaire. 


168 THERMODYNAMIQUE RELATIVISTE IC». 8 


O)(p, T) = S/, RT A —In T) + RTInp—TC, 
H\0) (p, S) = — 1 Rp°!: exp [9 7. 


Dans un référentiel en mouvement on obtient respectivement 


pPV=RTV 1. 
Ü— UO)+BpVC) _ S/,RT+$BÈRT __G-+2B1) UE 


V 1—F° V'1i—P: 3 1—$° 


"(VF __ (3+2B?)R Pb C) 

U (} , S)= 5 2 (4— p2'/6 on B2y/e pas exp EE 
/2 

F(V, TD=U-TS=-3#+28  RT RT Ne 

21 VIP 

D(p, T)=DO(p, T), Hitp, S)= AH (p, S). 

Pour le rayonnement en équilibre, on a dans le référentiel propre 

p=1/,07%,, UO— OT, 


S=#/,67V0, UO(S, V)=070 (ar) 


FO(VO, T) = —1/, TIVWOg, 
DU(p, T) = 0, HS, p) = S (3p/o), 
et dans un référentiel en mouvement 
p=1/,0T$, U—1/,(3+62) oTV, 


— TC, 


___ 4oT4V __ 3+p2 3S V1—B° |‘: 
— Vif ? U(V, S)— 3 oV 40V | d 
F(V, T}=U—TS=— _GHBV AB —A Cry 


3 V/1—B2 
3p \l/e 
D(p, T)=0, H(p, S=S (+) "*. 
La thermodynamique du gaz relativiste est développée dans Îles 


travaux de N. Tchernikov sur la base de l’équation cinétique de 
Boltzmann-Tchernikov. 


& 40. Thermodynamique relativiste générale 


Jusqu'ici les propriétés thermodynamiques des corps ont été étu- 
diées sur la base de la théorie de la relativité restreinte, sans tenir 
compte de la gravitation. Etablissons maintenant les lois relativis- 
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tes de la thermodynamique en présence de la gravitation (thermod y- 
namique relativiste générale), en nous basant sur la théorie de la 
gravitation d'Einstein qu’il a appelée théorie de la relativité géné- 
rale *). Le contenu de la théorie de la gravitation ne réside pas dans 
une relativité générale, c’est-à-dire dans la possibilité d'exprimer 
les lois de la physique sous une forme générale valable pour tout sys- 
tème de coordonnées car une telle relativité existe dans toute théo- 
rie, mais il consiste en de nouveaux concepts d'espace et de temps. 
et en une explication de l’attraction universelle sur la base de ces 
nouveaux concepts. La généralisation du principe de relativité. qui 
a joué un grand rôle dans la construction de la théorie de la gravita- 
tion par Einstein, réside dans un principe d'équivalence. Selon ce 
principe, l’influence du mouvement accéléré du système sur les phe- 
nomènes qui se déroulent dans le système est équivalente à l’influen- 
ce de la gravitation, si bien qu’un système en mouvement accéléré 
est équivalent à un système au repos soumis à l’action des forces de 
gravitation correspondantes. Mais cette équivalence est approchée 
et limitée : elle n’est vérifiée que dans le cas de champs uniformes 
et elle a un caractère local. Comme on le sait actuellement, la vraie 
base de la théorie de la gravitation d’Einstein est constituée par 
d’autres idées, et non par les principes d'équivalence et de relativi- 
té générale. 

La théorie de la relativité (« restreinte » d’après la terminologie 
d’Einstein) a établi une forme absolue unique d'existence de la ma- 
tière, le continuum « espace-temps», en considérant que de par 
eux-mêmes ni l’espace, ni le temps ne sont absolus. Le principe de re- 
lativité exprime l'homogénéité de l’espace-temps. La théorie de la 
cravitation d’'Einstein part de l’hypothèse que cette proprièté de 
l’espace et du temps est approchée et n'existe que sur de petits 
tronçons tandis qu’en général l’espace-temps est inhomogène (rie- 
mannien). Une telle structure (métrique) de l’espace-temps se dé- 
termine par la répartition et le mouvement des masses de matière 
et détermine à son tour l'interaction et le mouvement de ces mêmes 
masses, c’est-à-dire le phénomène de la gravitation universelle. 


*) Comme il a été montré par V. A. Fock, « le principe de relativité généra- 
le » constituant une généralisation du principe de relativité aux cas de systè- 
mes en mouvement quelconque n'existe pas dans la nature, de sorte que le nom 
de « théorie de la relativité générale » donné par Einstein à sa théorie de la gra- 
vitation « reflète une compréhension incorrecte de la théorie elle-même par 
Einstein » [11]. Une expérience effectuée par l'académicien B. Konstantinov 
montre à quel point s'est enraciné le concept de « principe de relativité générale ». 
I] posait la question suivante : on sait qu'autour d'une sphère tournante. électri- 
quement chargée. prend naissance un champ magnétique; sera-t-il décelé par un 
observateur se trouvant sur la sphère et tournant avec elle? Presque toutes les 
poone interrogées (96 %) ont répondu: non. il ne sera pas décelé parce que 

"observateur est au repos par rapport à la sphère. Cette réponse est incorrecte, 
car la considération avancee n’est vraie que däns le cas où la sphère est animée 
d'un mouvement rectiligne uniforme. 
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La dépendance de la métrique de l’espace-temps vis-à-vis de la ma- 
tière s'exprime par les équations établies par Einstein. Ainsi, la 
théorie de la gravitation d’Einstein est basée sur deux idées: l’in- 
homogénéité de la structure de l’espace-temps (caractère riemannien 
de la métrique) et la dépendance de la métrique envers la disposition 
et le mouvement de la matière, c’est-à-dire l’idée de l’unité de la 
métrique et de la gravitation (qui s'exprime formellement par ce 
que les composantes du tenseur métrique sont en même temps les 
potentiels de gravitation). 

En construisant la thermodynamique des systèmes physiques 
suffisamment grands, on doit tenir compte de l’inhomogénéité 
(courbure) de l’espace-temps. Etant donné la grande différence entre 
les idées classiques et relativistes sur la nature de l’espace et du 
temps, la construction de la thermodynamique dans le champ de gra- 
vitation peut conduire à des conclusions qualitativement nouvelles 
pour des systèmes suffisamment étendus lorsque la courbure due à la 
gravitation devient importante. C’est pourquoi la différence entre 
les conclusions de la thermodynamique classique et celles de la ther- 
modynamique relativiste ne peut se manifester que lorsqu'on consi- 
dère de grandes parties de l’Univers, c’est-à-dire de la Métagalacti- 
que. 
Indiquons les résultats essentiels et les conclusions de la théorie 
de la gravitation d’Einstein et de la thermodynamique relativiste 
générale basée sur cette théorie. 

1. Les points de départ pour la construction de la théorie relati- 
viste de la gravitation sont constitués par deux faits bien connus, 
établis dejà par Galilée. 

Le premier fait consiste en ce qu’en l'absence de résistance tous 
les corps tombent avec une même accélération indépendamment de 
leur masse. Cela conduit à la loi de l’égalité de la masse inerte et de 
la masse pesante. En effet, dans l’équation du mouvement dans un 
champ de gravitation de potentiel œ 


mr = —mM, grad q, 


le premier membre fait intervenir la masse inerte, et le second, la 
masse de gravitation. de sorte que 


r — —(m,/m,) grad . 


Comme r a la mème valeur pour tous les corps se trouvant dans le 
champ de œ donné, on a m,/m, = Ctt = 1 *). Cette loi s'exprime de 
façon approchée par le principe d'équivalence. 


*) Le savant hongrois L. Eôtvôs a établi expérimentalement en 1890 que 
CE = 1 (à 10-8 près). Actuellement, cette égalité est établie à 1071 près. 
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Le deuxième fait s'exprime par le principe d'inertie et consiste 
en ce qu'en l’absence de forces extérieures tous les corps sont au re- 
pos ou animés d'un mouvement uniforme suivant une droite qui est 
la plus courte dans l’espace euclidien (plan) ou dans le monde à qua- 
tre dimensions de Galilée. 

Einstein a vu dans ces deux phénomènes différents de la nature 
l'expression d’un tout unique. L'idée maîtresse sur laquelle il a ba- 
sé sa théorie de la gravitation est la suivante : de même qu’en l’ab- 
sence du champ de gravitation tous les corps décrivent dans le monde 
plan des lignes d’univers droites, dans le champ de gravitation tous 
les corps décrivent aussi les lignes d’univers géodésiques les plus 
courtes, mais cette fois dans un monde courbe, et cette courbure 
{c’est-à-dire l’écart des propriétés de l’espace-temps réel par rapport à 
celles du monde plan) est provoquée par les corps eux-mêmes qui 
produisent le champ de gravitation. Il en est résulté une généralisa- 
tion de la loi de la gravitation de Newton et la construction d’une 
théorie dans laquelle le tenseur de courbure R;, qui détermine les 
propriétés géométriques de l’espace-temps est lié au tenseur impul- 
sion-énergie 7';, de la substance et du champ électromagnétique par 
un système de dix équations d’Einstein : 


er. (8.32) 


ci 


Z | 
Rin— Ein = 


où G —= 6,67-10-11 mÿ/(kg-s°) est la constante de la gravitation; 
R, la courbure scalaire ; g;, (2°, x', x°, 2°), le tenseur métrique fonda- 
mental dont les composantes sont des potentiels de gravitation. 
€Ce tenseur détermine la métrique de l’espace-temps dont le carré 
de l'élément d'intervalle s'exprime par 


ds® = g;pdz'dr# (8.33) 


{la sommation sur les indices à et À qui se rencontrent deux fois se 
fait de O à 3). 

En l’absence du champ de gravitation on peut introduire dans 
l’espace-temps un système de coordonnées galiléen (un analogue à 
quatre dimensions du système cartésien). On obtient alors un espace- 
temps plan avec goo = —1, Li = Los = £33 —= 1, les autres com- 
posantes du tenseur métrique g;4, étant nulles, si bien que 


ds® = dz° + dy* + dz° — c* df*. 


Puisque R;, et R s'expriment par g;, et ses dérivées, l’expression 
(8.32) représente un système d'équations différentielles pour £;2. 
Einstein a montré que dans des champs faibles, lorsque les valeurs 
‘de £g;, ne diffèrent que légèrement des valeurs galiléennes, les équa- 
tions (8.32) conduisent en première approximation à la théorie de 
Ja gravitation de Newton. L'approximation du deuxième ordre fait 
apparaître des écarts à la loi de Newton qui se manifestent, par exem- 
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ple, près des masses gravitationnelles et provoquent des « anoma- 
lies » dans le mouvement de Mercure, planète la plus rapprochée du 
Soleil, la déflexion des rayons lumineux passant près du bord du So- 
leil, le déplacement gravitationnel vers le rouge des raies spectrales 
du Soleil et des naines blanches. 

Dans le champ de gravitation suffisamment faibles, lorsque la 
théorie de la gravitation newtonienne est applicable, les composan- 
tes du tenseur métrique diffèrent peu de leurs valeurs galiléennes : 


En = Lee = La = 1 +9, 800 = — (1 +}, 
Las = 78 GC B), 
OÙ q, P, ras Sont petits par rapport à l’unité. 


Dans ce cas les équations (8.32) donnent p = 2/c° et donc la 
composante temporelle du tenseur métrique a pour valeur 


Soo = —1 — 2p/c° (8.34) 
(v. problème 8.5). Ainsi, dans un champ de gravitation faible 
ds® = (1 + g) (dx? + dy? + dz°) — (c° + 2) dé’. 


Si deux événements séparés par un intervalle ds se réalisent 
en un même point de l’espace (dx — dy = ds = 0),ona 


ds® = —(c° + 2) déc. 


Mais l'intervalle étant lié au temps propre par la relation ds* = 
= —c° dt*, on obtient 


dr = dt V 1 + 29/2 = dt V — go, 


d’où il apparaît que l'intervalle de temps dt dans un champ de gra- 
vitalion est plus petit (<< 0) que l'intervalle dt en dehors du 
champ. 

D'une manière analogue, l'énergie U d’une partie quelconque 
d'un corps macroscopique, qui produit le champ de gravitation, est 
d'autant plus grande que le champ de gravitation à l’endroit consi- 
déré est plus intense: 


UV —£g0=U (8.35) 


où Ü, est l’énergie de la partie considérée du corps en l’absence du. 
champ. 

2. Pour obtenir l'approximation newtonienne à partir de la théo- 
rie de la gravitation d’Einstein, on suppose une répartition idéali- 
sée des masses telle que dans tout le volume infini la masse totale a 
une valeur finie. Ceci a lieu par exemple dans le cas de la répartition 
des masses par îlots, lorsque les masses du système considéré sont. 
concentrées à l’intérieur d'un volume fini séparé des autres masses 
par de grandes distances, de sorte que le système peut être considéré: 
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comme isolé. D’autres répartitions sont également concevables, par 
exemple, une répartition uniforme des masses dans l’espace tout en- 
tier. Il est évident qu’en se plaçant dans une telle hypothèse, on con- 
sidère des distances beaucoup plus grandes que celles qui séparent 
les galaxies. La théorie de tels espaces se prête moins facilement à 
une vérification expérimentale que la théorie des phénomènes astro- 
nomiques à plus petite échelle. 

C'est encore Einstein qui a constaté que les équations de la gra- 
vitation (8.32) ne comportent pas de solutions cosmologiques sta- 
tionnaires. Mais, en partant du concept d'état stationnaire de l'Uni- 
vers. il a introduit dans les équations de la gravitation un terme sup- 
plémentaire dit cosmologique et a obtenu une solution stationnaire 
qui s’est avérée instable par rapport aux faibles perturbations. 

Dans les travaux du savant soviétique A. Friedman [12], pu- 
bliés en 1922, pour la première fois des solutions cosmologiques non 
stationnaires des équations d’Einstein ont été obtenues avec une 
métrique spatio-temporelle variant dans le temps. Dans ces travaux 
les propriétés de courbure de l’espace isotrope se déterminent par la 
valeur de la densité moyenne : pour p inférieure à une certaine densi- 
té critique p. le monde homogène est infini et subit une expansion 
indéfinie en présentant une courbure négative (modèle cosmologique 
ouvert): si la densité est supérieure à la valeur critique. le monde 
est fermé, présente une courbure positive, son volume est fini et la 
gravitation freine si fortement l'expansion que finalement l'expan- 
sion cède sa place à la contraction (modèle fermé) : lorsque la densité 
atteint la valeur critique, l’espace tridimensionnel est plan, eucli- 
dien. bien que dans ce cas aussi la courbure de l’espace-temps à 
quatre dimensions soit différente de zéro. 

La non-stationnarité de la métrique spatio-temporelle des solu- 
tions obtenues par Friedmann conduit à la variation avec le temps 
des distances r entre les corps dans l’espace et la vitesse relative v 
avec laquelle deux corps s’éloignent l’un de l’autre est d'autant 
plus élevée que la distance entre ces corps est plus grande: 


v = Hr, (8.36) 


où À est la constante de Hubble (du nom de l’astronome américain 
qui a découvert en 1929 le phénomène de « fuite » des galaxies et 
confirmé ainsi par voie expérimentale l’état non stationnaire de 
l'Univers). D'après les données actuelles, la constante de Hubble 
H = 3-10-‘%s-1. La valeur critique de la densité p,. dépend de A 
et est égale (v. problème 8.7) à 


pe = 3H*/(8xG) = 2-10-2%kg/mÿ. 
D'après Oort la densité moyenne réelle de la Métagalaxie 


p = 5-10-#kg/m*, c’est-à-dire 40 fois plus petite que p.. Suivant 
ces données notre Univers subira une expansion indéfinie. 
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Le début de l’expansion observée de la Métagalaxie, considéré 
comme début d’un stade déterminé de son évolution, est adopté dans 
l’échelle cosmologique des temps *) comme l’« instant zéro ». Puis- 
que l’Univers est en expansion, on peut conclure qu'auparavant les 
galaxies étaient plus rapprochées les unes des autres et que la densité 
était plus grande. En extrapolant la solution des équations d'Ein- 
stein jusqu'à l’« instant zéro », on obtient pour cet instant une den- 
sité infinie. Un tel résultat est une conséquence de l’extrapolation 
non justifiée de la théorie de la gravitation d’Einstein à une densité 
aussi grande que l’on veut sans tenir compte des effets quant'ques. 

Si pendant un temps t une partie quelconque de la Métagalaxie 
s’est étendue à partir d’une très petite dimension jusqu’à une sphe- 
re de rayon r, la vitesse moyenne v de son expansion pendant ce 
temps est approximativement 


v = rit, 
d'où, compte tenu de l'équation (8.36), 
t = rlv = 1/H, 


c’est-à-dire que la durée d’existence de la Métagalaxie est égale à 
l'inverse de la constante de Hubble H-! — 10° ans. 

Il faut préciser que quand on dit que la Métagalaxie est en ex- 
pansion, on entend la fuite des amas de galaxies par suite du change- 
ment de la métrique de l’espace et non un mouvement ordinaire 
dans l’espace avec une métrique constante. Il faut aussi noter que 
les corps célestes distincts — les étoiles, les planètes ainsi que les 
systèmes de corps liés par les forces de gravitation (système solai- 
re ou les étoiles dans une galaxie) — ne s'étendent pas parce que la 
densité de leur substance est beaucoup plus grande que la densité 
moyenne de la Métagalaxie. 

3. La thermodynamique relativiste générale a été développée 
principalement par R. Tolman [13]. Il a montré que la théorie de 
la gravitation d’Einstein conduit à la modification des trois postu- 
lats fondamentaux de la thermodynamique classique. 

A. En présence de champ de gravitation les différents points d'un 
système à l’état d'équilibre ne sont pas à la même température. 

En effet [v. (8.35)], l’énergie d’une partie quelconque d’un corps 
macroscopique soumis à la gravitation est d'autant plus grande que 


*) Contrairement à cette conception, de nombreux savants, notamment 
A. Eddington, J. Jeans, E. Milne, ont interprété l’« instant zéro » à partir des 
positions de l’idéalisme objectif comme le début de la « création » de l'Univers. 
Pour cette raison certains savants soviétiques ont considéré que pour un physi- 
cien matérialiste la théorie de l'Univers en expansion est inacceptable. A notre 
avis, une telle opinion ne saurait être partagée parce que l'interprétation de 
la théorie de l'Univers en expansion dans le cadre de la dialectique matérialiste 
ponte tous les défauts des spéculations « créatrices » autour de la cosmologie 
moderne. 
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le champ de gravitation est plus intense à l'endroit considéré : 


Quant à l’entropie du corps, d’après sa définition elle reste in- 
changée lorsque le champ est appliqué adiabatiquement en équili- 
bre. Aussi, en dérivant l'expression (8.35) par rapport à l’entropie, 
obtient-on qu'en équilibre thermique la grandeur 


TV —g0=T0 (S.37} 


reste constante le long du corps. 

Suivant la formule (8.34), dans un champ de gravitation faible 
(newtonien) £g50 = —1 — 2q/c°, si bien que la formule (8.37) donne 
à cette approximation 


T = T, (1 — p'c°), (8.38} 


c'est-à-dire qu'à l’état d'équilibre la température est plus élevée 
au fond du corps, où | @ | est plus grand (® << 0), qu’à la surface. 
Dans le cas limite de la thermodynamique non relativiste (classi- 
que) (c —> co) l'égalité (8.38) se réduit à la condition bien connue 

B. A la différence de la thermodynamique classique, la ther- 
modynamique relativiste admet des transformations réversibles 
se déroulant à une vitesse finie. Une de ces transformations est la dé- 
tente relativiste de gravitation due à la variation de la courbure de 
l'espace, découverte expérimentalement par Hubble. Dans le cadre 
de la thermodynamique classique ce processus de « fuite des étoiles » 
est considéré comme irréversible de même qu’une détente hors d’équi- 
libre du gaz dans un cylindre à piston mobile. Ainsi, pour pouvoir 
comprendre le comportement de la Métagalaxie prise dans son ensem- 
ble, il faut partir de la thermodynamique relativiste générale et non 
classique. 

C. À la différence de la thermodynamique classique (établissant 
que le résultat final des transformations irréversibles est l’état 
d’entropie maximale après lequel les transformations thermodynami- 
ques ultérieures deviennent impossibles), la thermodynamique rela- 
tiviste admet la possibilité de transformations irréversibles dans 
l'Univers sans atteindre une valeur maximale quelconque de l’entro- 
pie qui ne saurait être dépassée. Ceci est dû au fait que par suite de la 
variation du champ de gravitation lors de l’expansion de l'Univers, 
la substance et le rayonnement ne se trouvent pas dans des conditions 
stationnaires, et leur énergie propre n’a pas de limite parce qu'elle 
peut être complétée aux frais de l'énergie de gravitation qui, étant 
négative, peut diminuer indéfiniment. Cela explique pourquoi l’en- 
tropie de l'Univers n’a pas, elle non plus, de limite. 

L'importance principale des nouveaux résultats consiste en ce: 
qu'ils mettent en évidence la nécessité d’avoir recours à la thermody- 
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nmamique relativiste pour essayer d'expliquer le comportement de 
l'Univers. Comme l’a remarqué Tolman sur la base de ces résultats, 
nous devons cesser d'affirmer dogmatiquement que les principes de 
a thermodynamique conduisent inévitablement à la conclusion que 
l'Univers a été créé à un instant fini dans le passé et se dégradera vers 
sa mort à l’avenir. Malheureusement, la théorie de Tolman a parfois 
été exposée incorreclement dans les publications. ce qui a pu con- 
duire à la conclusion erronée qu’elle est inacceptable pour tout physi- 
cien matérialiste. 


PROBLÈMES 


8.1. Etablir l’invariance de la pression au passage d'un référentiel d'iner- 
tie à un autre. 

8.2. Examiner le rôle que les parois limitant le système jouent en thermo- 
dynamique relativiste. 

8.3. Soit un cylindre se déplaçant dans un référentiel Æ(° le long de son 
axe avec la vitesse v. Deux photons se déplacent le long de l’axe dans des sens 
opposés à partir du milieu de ce cylindre. Déterminer l'impulsion totale des 
photons après leur réflexion sur les faces terminales du cylindre. 

8.4. Montrer qu'en présence de champ de gravitation aucune transforma- 
tion de coordonnées ne permet de ramener l'intervalle ds dans l'espace tout 
entier à la forme galiléenne ds = (dzx!}° + (dx°)° + (dzx%)* + (dz°})*, c est-à-dire 
qu'il est impossible d'introduire le système de coordonnées cartésiennes dans 
l'espace tout entier. 

8.5. Trouver l'expression approchée pour la composante temporelle du 
tenseur métrique dans le cas d’un champ de gravitation faible. 

8.6. Avant l'apparition de la théorie de la gravitation d'Einstein on utili- 
sait en cosmologie un modèle euclidien, homogène et stationnaire, de l'Univers. 
Einstein a proposé, conformément à sa théorie, un nouveau modèle de l'Univers 
qui représente un espace à trois dimensions, fermé sur lui-même, présentant une 
<ourbure constante et un volume fini (sphère à trois dimensions). Déterminer le 
volume du monde sphérique d’Einstein et mettre en évidence le fait que ce 
monde ne correspond pas à la réalité. 

8.7. Trouver la loi de l’évolution et la densité critique d’un monde homo- 
gène et isotrope. 


CHAPITRE 9 


ERREURS, MALENTENDUS ET CONFUSIONS 
EN THERMODYNAMIQUE 


L'étude de la voie historique parcourue par la science, des difficultés et des 
contradictions rencontrées lors de l’établissement des propositions de départ et 
des lois fondamentales est le facteur le plus important de la compréhension profonde 
et du développement ultérieur de la science. 

Il n’y a apparemment aucune autre branche de la science dont le développe- 
ment et les applications soient caractérisés par un si grand nombre de propositions 
fausses et de conclusions erronées qu’en thermodynamique. De telles erreurs ont 
été commises tant par les fondateurs de la thermodynamique que par d'autres 
ue Nous pensons qu'il est très instructif d'analyser ces erreurs et malen- 
tendus. 


$ 41. Vues de Planck sur l’holonomie 
de l’expression de la quantité de chaleur 


Le contenu du second principe de la thermodynamique pour 
des transformations en équilibre s’exprime d'après Carathéodory 
par l’holonomie de l’expression donnant la quantité élémentaire de 
chaleur 6Q. Dans son ouvrage La thermodynamique Planck présente 
ce fait comme quelque chose de trivial qui n’exprime aucune pro- 
priété particulière des corps. Il calcule directement, sur l'exemple 
d’un gaz parfait, l'expression 


= TR à (€. InT7+RIinV) 


et s'assure qu'elle représente une différentielle totale. Quant au 
fait que cette expression serait également une différentielle totale 
pour tout autre système, Planck croyait possible de le démontrer 
sans avoir recours au second principe, mais en considérant tout sim- 
plement un système complexe constitué par un gaz parfait G et un 
système donné S$S. Faisons subir à ce système complexe G + S une 
transformation cyclique sans lui fournir de la chaleur. Alors, G 
et S doivent effectuer séparément une transformation cyclique et il 
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est évident que 
6Q ôQ__ 
p+$ #0 


G 


D'où £ 2 0. car d'après ce qui a été calculé précédemment, 
S 


& se — 0 et donc ÔQ/T est une différentielle totale pour tout 
G 


système. 

T. A. Afanassieva-Ehrenfest a indiqué une erreur de la démons- 
tration de Planck qui échappe à l’attention. Le fait est que tant 
qu'on ne sait rien sur le système S, il est impossible de garantir que 
sa transformation cyclique ne sera pas fermée avant quele gaz par- 
fait n'entre dans la même adiabatique dont il est sorti. C’est pour- 
quoi, en ne se souciant que de faire décrire au système une transfor- 
mation cyclique en combinaison avec le gaz, on pourrait obtenir par 
exemple une telle égalité 


* Ô ! Ô 
Tt\r-0 
S G 
où \ est une intégrale prise sur un contour non fermé et donc 

G 
différente de zéro, ce qui signifie que ÔQ'T ne peut pas être une diffé- 
rentielle totale pour le système S. 

Supposons qu'un système thermiquement homogène, constitué 
par des sous-systèmes 7 et 2, effectue une transformation adiabatique 
réversible. Si cette transformation est fermée pour le premier sous- 
système, elle le sera également pour le deuxième sous-système. Cet- 
te assertion ne peut être démontrée que sur la base du second prin- 
cipe de la thermodynamique. 

En effet, pour la transformation adiabatique du système consti- 
tué par les sous-systèmes 7 en 2ona 


60, = 5Q, = 0, 6QuT + QT = 0. 


Si le sous-système Z effectue une transformation fermée, on a 


6Q FO ÔQ» 
& +\ + =0. (9.1) 
Suivant le second principe, 0 et l’équation (9.1) donne 


\ Te 0, ce qui n’est possible, en vertu de la même loi que si 


la transformation subie par le deuxième sous-système est elle aussi 
fermée. 
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$ 42. Démonstration de Nernst 
de l’impossibilité d’atteindre le zéro absolu. 
Autres démonstrations incorrectes 


En poursuivant ses travaux sur la justification expérimentale 
et théorique du théorème thermique et en examinant le cycle de Car- 
not. en 1912 Nernst est arrivé à la conclusion qu'il est impossible 
d’atteindre le zéro absolu. Sa démonstration est la suivante [14]. 

Supposons qu'il soit possible d'atteindre le zéro absolu. Dans 
ce cas on peut imaginer un cycle 
de Carnot (fig. 25) dans lequel 4B 
est une isotherme, BC et DA sont 
des adiabatiques, et CD est une 
isotherme correspondant à la tem- 
pérature de 0 K. Le travail pro- 
duit dans lecycle se mesure par la 
surface du cycle. Puisque les 
courbes BC et DA vont sans 
apport de la chaleur de la part de 
l'extérieur et que d'après le théo- 
rème thermique l'isotherme zéro 
se confond avec une adiabatique, 
de sorte que sur le tronçon CD la 
chaleur n’est pas non plus ahsor- 
bée, on peut conclure que le tra- 
vail est effectué dans le cycle 
considéré aux frais de la chaleur 
prise à la source chaude. Cette conclusion étant en contradiction 
avec le second principe, le zéro absolu est impossible à atteindre. 

Mais une telle conclusion ne peut pas être tirée de la démonstra- 
tion que nous venons d'exposer. La raison en est la suivante : toutes 
les transformations à O0 K étant adiabatiques, il devient impossible, 
après avoir atteint O0 K, de chauffer le corps à une température plus 
élevée à l’aide d’une transformation réversible (la compression) et 
de fermer le cycle. Ainsi, le raisonnement de Nernst ne démontre 
pas l'impossibilité d'atteindre le zéro absolu, mais l'impossibilité 
de réaliser un cycle de Carnot avec une température de la source 
froide égale au zéro absolu. Nernst écrivait que pour revenir de D 
à À le long de l’adiabatique et fermer le cycle, il faut élever d’une 
quantité infiniment petite la température du fluide moteur pour 
qu'il puisse quitter 0 K et que la contradiction avec le second princi- 
pe qui en résulte prouve l’impossibilité d'atteindre le zéro absolu. 

Cette conclusion de Nernst a été critiquée par Einstein qui consi- 
dérait que la réalisation de la transformation isotherme CD était 
impossible, parce que le corps subissant une compression adiabati- 


Ed 


Fig. 25 
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que à l’état C quittera la courbe de 7 — 0 K pratiquement pour un 
faible frottement et se comprimera suivant l’adiabatique CB (l’abs- 
traction des transformations thermodynamiques réversibles est 
ici impossible) *). Cela signifie que lorsque le zéro absolu est atteint, 
le cycle de Carnot dégénère en un ensemble de deux adiabatiques 
confondues et de deux isothermes confondues : lors de la transforma- 
tion isotherme directe AB une quantité de chaleur Q, est prise à la 
source chaude et la mème quantité de chaleur @Q, lui est restituée 
lors de la transformation inverse BA, de sorte que le rendement d’un 
tel cycle est nul. 

L’objection avancée par Einstein ne concerne que les tentatives de 
Nernst de déduire l'impossibilité d'atteindre le zéro absolu à partir 
du second principe de la thermodynamique. Cette impossibilité 
(v. chap. 4) découle directement du théorème thermique de Nernst 
et elle n’est pas liée au second principe de la thermodynamique. 

Dans divers ouvrages consacrés à la thermodynamique on peut 
aussi rencontrer les démonstrations suivantes de l'impossibilité 
d'atteindre le zéro absolu. 

1. Le rendement du cycle de Carnot est égal à 


n=(Z —T)T 


A Ts: =0K,onan = 1, c’est-à-dire que toute la chaleur prise 
à la source chaude pendant le cycle est intégralement transformée 
en travail. Ceci étant en contradiction avec le second principe, le 
zéro absolu est impossible à atteindre [15]. On en arrive ainsi à une 
conclusion erronée que l'impossibilité d'atteindre le zéro absolu 
(troisième principe) est une conséquence du second principe. 

2. Imaginons un cycle de Carnot dont la source froide est à la tem- 
pérature 7, = 0 K. Pour la machine utilisant un tel cycle la varia- 
tion totale d’entropie dans le cycle serait égale à sa variation le long 
du tronçon de détente isotherme à la température T, : 


puisque pour 7, — 0 K le tronçon de compression isotherme est 
une isentropique S = 0, et les deux autres transformations sont isen- 
tropiques. Mais d’un autre côté, la variation d'entropie dans le cy- 


cle a pour valeur 
s-$ 


*) Quand on utilise en thermodynamique dans les conditions habituelles 
le concept de transformations réversibles, on suppose que, bien que toutes les 
transformations thermodynamiques réelles comportent des changements irré- 
versibles, ces derniers sont petits, de sorte que les résultats obtenus sont valables 
aussi à la limite des transformations totalement réversibles. Dans le cycle de 
Nernst une telle abstraction est impossible, parce qu'un degré d'irréversibilité, 
tant soit peu élevé, fait partir le système de l’isotherme zéro. 
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La contradiction qui en résulte (Q, 0) prouve que l’isotherme 
zéro T7 — O K n'est pas réalisable [16]. 

Ces deux démonstrations de l'impossibilité d'atteindre le zéro 
absolu sont incorrectes parce qu’elles partent de l’hypothèse selon 
laquelle un cycle de Carnot avec la température de la source froide 
égale à O0 K serait réalisable, ce qui est en contradiction avec le se- 
cond principe de la thermodynamique. 


$ 43. Entropie, information et expérience mentale 
de Szilard 


En analvsant la question concernant le démon de Maxwell, 
L. Szilard a envisagé une expérience mentale suivante. Un cylindre 
horizontal fermé. mis en contact avec un thermostat, contient un 
gaz constitué par une seule molécule. Si l’on introduit un piston au 
milieu du cylindre, la molécule se trouve située dans une des moities. 
Pour déterminer le sens dans lequel le piston commencera à se dé- 
placer sous l’action des chocs de la molécule, l'observateur localise 
(par exemple à l’aide de la lumière) la position de la molécule. Si el- 
le se trouve à gauche du piston, ce dernier se déplacera vers la droite 
et produira, après avoir atteint la base du cylindre, un certain tra- 
vail (montée d’une charge) aux frais de la chaleur Q prise au thermo- 
stat. En faisant revenir le piston à la position de départ, on peut 
reproduire ce processus un nombre quelconque de fois en transfor- 
mant la chaleur en travail et en diminuant l’entropie du système. 
Suivant le second principe, une telle transformation de la chaleur 
en travail est impossible sans compensation. Szilard a supposé que 
dans ce cas la compensation est constituée par l’information obtenue 
par l'observateur lors de la détermination de la position de la molé- 
cule. Cette information conduit à une augmentation nécessaire de 
l’entropie du système. C’est ainsi qu’on a établi pour la première 
fois la liaison entre l'information et l’entropie. 

Pourtant l'expérience mentale de Szilard ne peut pas servir de 
base à des conclusions quelconques. Le fait est que l’utilisation d'un 
gaz constitué par une seule molécule est admissible tant que les trans- 
formations qu'on lui fait subir ne sont pas en contradiction avec 
les lois régissant les gaz. Mais à l’instant où le piston est introduit 
dans le cylindre, le gaz se comprime jusqu’à la moitié de son volume 
sans dépense de travail, ce qui est une idéalisation inadmissible 
de l’expérience mentale de Szilard, de sorte que cette expérience ne 
peut pas être utilisée pour la vérification du second principe de la 
thermodynamique. 

Pour cette même raison, l’expérience de Szilard ne peut justifier 
l'identification de l’entropie physique utilisée en thermodynamique 
avec l’entropie de l'information introduite par Shannon. Dans l'ex- 
périence de Szilard, on n’a point besoin d’une quelconque informa- 
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tion préalable parce que le sens de mouvement du piston indique où 
se trouve la molécule, et la chaleur sera transformée en travail que 
la molécule se trouve dans l’une ou l’autre moitié du cylindre. 

L’entropie thermodynamique et l’entropie des processus d'in- 
formation sont deux grandeurs différentes, ce qui est démontré par 
le fait même que l’entropie d’information n'esi pas un paramètre 
thermodynamique. 

Dans les publications, on indiquait d'abord la différence entre 
ces deux grandeurs qui étaient désignées par le même mot. mais 
plus tard de nombreux auteurs ont suivi Brillouin [17], qui a identi- 
fié l’entropie thermodynamique et l’entropie d’information (l’ex- 
périence mentale de Szilard fut une des raisons de cette identifica- 
tion). 


$ 44. Existencé des transitions de phase du deuxième ordre. 
Facilité de glissement des patins sur la glace. 
Signe de la température thermodynamique 


Existence des transitions de phase du deuxième ordre. *) — 
On sait que l'état stable d’une substance est celui où son éner- 
gie de Gibbs ® est minimale. Si l’on représente graphiquement la 
variation de ® de deux phases en fonction de la température T (à 


2: bp} Ci 
Fig. 26 


p = Ctt), le point T, d’intersection de deux courbes sera le point 
de transition de phase : lors du passage par 7, la substance est repré- 
sentée par le point de celle des courbes qui correspond aux plus fai- 
bles valeurs de ®. Dans le cas des transitions de phase du premier or- 
dre l’intersection des courbes de ®, et ®, est représentée par la fi- 
gure 26, a. Dans les transitions de phase du deuxième ordre les tan- 
gentes aux deux courbes sont confondues au point de transition (par- 
ce que l’entropie s'exprime par la dérivée de l’énergie de Gibbs par 
rapport à la température). Dans le cas d’une simple tangence de deux 


*) Pour la délinition des transitions de phase des premier et deuxième 
ordres voir p. 256. 
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courbes (fig. 26, b) la transition de phase ne peut pas se produire, 
car, tant pour 7 << T7, que pour T > T},. la substance serait constam- 
ment dans une seule et même phase. C’est pourquoi les deux cour- 
bes, tangentes au point de transition, se coupent (fig. 26. c), ce qui 
conduit à l’égalité non seulement des dérivées premières, mais éga- 
lement des dérivées secondes de l’énergie de Gibbs, c'est-à-dire de 
l’entropie et de la capacité calorifique. Or, ceci correspond aux tran- 
sitions de phase du troisième et non du deuxième ordre. Les physi- 
ciens allemands E. Justi et M. Laue en ont conclu que les transi- 
tions de phase du deuxième ordre sont impossibles. 

L'erreur commise par Justi et Laue dans leurs raisonnements et 
conclusion réside dans l'hypothèse selon laquelle des phases surchauf- 
fées et surrefroidies existent lors des transitions de phase du deuxiè- 
me ordre (de même que lors des transitions de phase du premier or- 
dre), alors qu'en réalité de telles phases ne s’observent pas. C'est 
pourquoi, sur la courbe de ®, de la figure 26. b soit la branche à 
droite du point de transition, soit celle à gauche de ce point n'exis- 
te pas. 

Facilité de glissement des patins sur la glace. — On sait que le 
point de fusion de la glace baisse lorsque la pression augmente. En 
partant de cette constatation, on expliquait la facilité de glisse- 
ment des patins sur la glace comme suit : sous la pression de la lame 
étroite du patin la glace fond à une température inférieure à 0°C, 
en formant un lubrifiant liquide qui assure le glissement facile des 
patins sur la glace. 

Une telle explication a été donnée il y a près de 100 ans par les 
physiciens anglais J. Tyndall et O. Reynolds et a été généralement 
admise [18], bien qu'elle ne corresponde nullement à la réalité. 

En effet, comme le montrent les équations de Clausius-Clapey- 
ron pour les transitions de phase du premier ordre, afin que le point 
de fusion de la glace baisse de quelques degrés, la pression né- 
cessaire est si élevée que la glace n’est pas capable de la supporter. 
En effet, le volume spécifique de la glace à 0 °C est &’ — 1,091 cm/g, 
et celui de l’eau v” — 1 cm“/g. La chaleur de transition de phase est 
À — 335 J/g. On a donc 


dp À “ v° 
AT Fr) — — {55.10 Pa/K. 
c’est-à-dire que pour abaisser de 1 K la température de fusion de la 
glace il est nécessaire d'augmenter la pression de 135-10° Pa. Pour 
que la glace commence à fondre à —10 °C par exemple, la pression 
doit être portée en moyenne jusqu'à 135 MPa (la glace ne peut pas 
résister à une telle pression). 
Actuellement, les expériences ont montré d’une manière convain- 
cante que la facilité de glissement sur la glace s'explique par la for- 
mation d’un lubrifiant liquide dans le plan de glissement grâce à 
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la transformation en chaleur du travail fourni par les forces motrices 
contre le frottement. 

Signe de la température thermodynamique. — L. Landau et 
E. Lifchitz [19] ont donné une démonstration intéressante selon la- 
quelle la température thermodynamique 7 ne peut être que positive 
et à 7 << OK l'existence des corps à l’état d'équilibre serait en géné- 
ral impossible. Reproduisons cette démonstration. 

« Divisons le corps en un grand nombre de parties qui, tout en 
étant petites, sont macroscopiques et notons M,, E,, P, la masse, 
l'énergie et l'impulsion de la a-ième partie du corps. L’entropieS, 
de chacune de ces parties dépend de son énergie interne, c’est-à-dire 
de la différence entre son énergie totale £, et l'énergie cinétique 
P?E/(2M,) de son mouvement macroscopique. On peut donc expri- 
mer l’entropie totale d'un corps sous la forme 


S= S,[E,— PE/(2M,)]. (10,1) 


En admettant que l'on a affaire à un corps fermé, il y aura con- 
servation de l’énergie, de l'impulsion totale et du moment cinéti- 
que total du corps: 


SP,=const, Nr, P,]— const, (10.2) 
a a 

(r, désigne les rayons vecteurs des différentes parties du corps). 
À l’état d'équilibre l’entropie totale S du corps considérée en fonc- 
tion des impulsions P,, présente un maximum lorsque sont vérifiées 
les conditions supplémentaires (10,2) ». 

Puis, en appliquant la méthode bien connue des multiplicateurs 
de Lagrange. on trouve les conditions nécessaires et suffisantes du 
maximum d’entropie en tant que fonction des impulsions et on par- 
vient à la conclusion fort importante que la température thermodyna- 
mique ne peut être que positive: T7 > 0K. 

[1 résulte de ce qui précède que la démonstration du signe positif 
de la température thermodynamique est basée sur la proposition 
qu’à l'état d'équilibre l’entropie d’un corps isolé est maximale. Or, 
cette proposition découle du second principe de la thermodynamique 
dans l'hypothèse où T > 0 K. Ainsi, on a rigoureusement démontré 
ce qui a été supposé ! 

En effet, le second principe donne pour les transformations hors 
d'équilibre subies par un système isolé (v. $ 17) 


T dS > 0, 
d'où pour 7 > 0 K on tire dS => 0; par conséquent, l’entropie d’un 


système isolé à l’état d'équilibre a sa valeur maximale. Si l’on sup- 
pose que 7 << 0 K. on obtient que l’entropie d’un système isolé à 
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l’état d’équilibre est minimale. Comme il a été montré au $ 14, 
les lois de la thermodynamique ne déterminent pas le signe de la 
température thermodynamique, elles établissent seulement que dans 
les transformations en équilibre le signe de 7 ne change pas. La ques- 
tion du signe, positif ou négatif, à attribuer à 7, est à résoudre par 
convention. 


$ 45. Paradoxe de Gibbs. Variation d’entropie 
dans les transformations hors d’équilibre 


Paradoxe de Gibbs. — Dans son ouvrage Sur l'équilibre des subs- 
lances hétérogènes Gibbs a montré que l’augmentation d'’entropie 
due au mélange de gaz différents à température et à pression constan- 
tes ne dépend pas de la nature de ces gaz, alors que le mélange de 
deux masses d’un gaz ne conduit pas à une augmentation d’entropie. 
Ainsi, le passage du mélange de gaz parfaits classiques, aussi voisins 
que l’on veut d’après leurs propriétés et séparables de ce mélange, au 
mélange de gaz identiques provoque une variation discontinue d’'en- 
tropie 

AS = 2kN In 2, (9.2) 


où k est la constante de Boltzmann; , le nombre d’atomes de cha- 
cun de gaz mélangés [v. (3.46)1]. 

D’après Gibbs lui-même, c’est ce saut d’entropie de mélange qui 
constitue le paradoxe de Gibbs. 

Or, contrairement à Gibbs, de nombreux auteurs entendent par 
ce paradoxe non cette variation par saut de l’entropie, mais l’accrois- 
sement d’entropie lors du mélange de gaz identiques qui n’existe 
pas en réalité. Cet accroissement n'apparaît lorsque, pour calculer 
l’entropie de x — N/N, moles de gaz parfait contenues dans le vo- 
lume V, on utilise l’expression de la forme 


S=v(CyMmT+RInV+sS,) (9.3) 


et on considère que S, est indépendant de v (ou de Ÿ = v\ ;). 
En effet, en se servant de (9.3), on obtient qu'avant le mélange de 
deux portions contenant chacune v moles d'un même gaz dans les 
volumes V l'entropie a pour valeur 


S,=2%(CvinT+RInV +S,), | 
et après le mélange, lorsque tout le gaz de 2v moles occupe le volu- 
me 2V elle s'exprime par 

Su =“(CyinT+RIin2V +S,). 

Par conséquent, l'accroissement d’entropie lors du mélange de 
gaz identiques à température et à pression constantes est égal à 


AS = Sr = Sx = 2kN In 2. (9.4) 
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Les expressions (9.4) et (9.2) sont identiques, ce qui explique se- 
lon toute apparence pourquoi le résultat (9.4) est appelé lui aussi 
paradore de Gibbs. Mais un tel paradoxe de Gibbs n’est en réalité 
qu'un simple malentendu qui se dissipe si on utilise pour l’entropie 
d'un gaz parfait l’expression (3.40) au lieu de (9.3). Le paradoxe de 
Gibbs (9.2) subsiste aussi lorsque l’entropie du gaz parfait est cal- 
culée à l’aide de l’expression (3.40). 

Parfois, en examinant le paradoxe de Gibbs on commet une au- 
tre erreur. En utilisant l’expression correcte (3.40) pour l’entropie 
du gaz et en tenant compte de ce que suivant (3.42) l’entropie de mé- 
lange ne dépend pas de la différence entre les gaz, on suppose que 
l’entropie doit subir un accroissement aussi lors du mélange de gaz 
identiques et « on appelle cette circonstance le paradoxe de Gibbs » 
(20]. Une telle interprétation du paradoxe de Gibbs est elle aussi 
erronée parce que la formule (3.42) est inapplicable au mélange de 
gaz identiques (v. $ 16). 

On rencontre aussi des interprétations du paradoxe de Gibbs dans 
lesquelles, tout en reconnaissant que la formule (3.42) n’est pas ap- 
plicable pour le mélange de gaz identiques. on calcule néanmoins à 
l’aide de cette formule l'accroissement d’entropie du système lors 
du mélange de gaz identiques et on affirme que l’entropie augmente 
alors que l’état du système reste inchangé. ce qui exprime le parado- 
xe de Gibbs [21]. 

Variation d’entropie dans les transformations hors d'équilibre. 
— Dans un article consacré à la thermodynamique il est démontré 
que dans certaines transformations hors d’équilibre dS — 8Q,..:T, 
de sorte que l’inégalité dS > 6Q,.'T n'est pas toujours valable. 

Supposons qu’une même quantité de chaleur est fournie à un cer- 
tain système de volume constant, une fois par voie équilibrée et une 
autre fois par voie déséquilibrée. Puisque le travail est nul dans les 
deux cas. on a dU — 6Q,. = ÔQ = T dS, d'où 


ds -: JQhe (9.5) 
T 
et donc l'inégalité dS > 8Q,./T n'est pas toujours vérifiée. 
Dans cette démonstration il est supposé que si le système passe 
de l’état Z à l’état 2 par voie équilibrée sans produire de travail 
(ÔW — 0), il peut aussi passer de l’état Z à l’état 2 par voie désé- 
quilibrée sans accomplir de travail (ôW,,. — 0). Une telle supposi- 
tion n’est pas justifiée, parce qu’elle est en contradiction avec le 
second principe de la thermodynamique (v. $ 17). Dans les transfor- 
mations en équilibre et hors d'équilibre considérées, les états fi- 
nals sont différents et si, pour ÔôW — 0, dS et ôQ se rapportent au 
passage du système de l’état Z à l’état 2, alors, pour ôW,, = 0, 
ÔQ,. Se rapporte au passage du système de l’état 7 à un état 3 au- 
quel correspond une variation d’entropie dS”. Suivant le second prin- 


& 46] THERMODYNAMIQUE BASÉE SUR LE PREMIER PRINCIPE 187 


cipe, dS” > ôQne'T et cette inégalité n’est pas en contradiction 
avec l'égalité (9.5) parce que 6Q,. ne se rapporte pas au passage 
du système de l’état Z à l'état 2. 


$ 46. Construction de la thermodynamique 
sur la base du premier principe 


Dans un livre de thermodynamique [22] on a tenté de donner 
« un exposé mathématique d’un nouveau système de thermodynami- 
que » basé sur «l'idée d'identité parfaite de toutes les formes de 
représentation de toutes les interactions en équilibre indépendam- 
ment de leur nature ». Cela signifie que si un système interagit avec 
l’extérieur par l’intermédiaire de nr actions de natures différentes et 
qu’à chacune des actions correspond sa propre coordonnée x; et sa 
propre force À; (i — 1, 2, ..., n) et si, par suite de l'interaction du 
système avec le milieu extérieur, la coordonnée z; a subi une varia- 
tion dzr;. de sorte qu'a été produit un travail élémentaire 


ôW,; = X id. (9.6) 


alors ce travail (changé de signe ) est pris comme mesure de toute 
action du milieu sur le système. Dans le cas d une action thermique 
sa mesure sera la quantité de chaleur ÔQ qui s'exprime suivant (9.6) 
par 


6Q = T dS, (9.7) 


où la force thermique est la température 7 et la coordonnée thermi- 
que, l'entropie S. 

La variation dU d énergie interne du système par suite de son 
interaction avec l'extérieur est égale à la somme des quantités de 
toutes les actions: 


daU = 6Q — 6W, (9.8) 


ce qui représente l'équation du premier principe de la thermodynami- 
que sous sa forme habituelle. Par conséquent, d'après l'ouvrage pré- 
cité. l'existence de la fonction d’état (de la coordonnée). c’est-à-dire 
de l’entropie S établie par l’équation (9.7) pour tout système en équi- 
libre, découle directement de l’identité des formes de représentation 
de toutes les interactions en équilibre indépendamment de leur na- 
ture, sans utilisation du second principe pour les processus en équi- 
libre, dont l’expression est, on le sait, l’équation (9.7). En partant 
de l’équation (9.7), qui n’est valable que pour les processus en équi- 
libre, il est aussi démontré dans ce livre qu'un échange de chaleur 
hors d'équilibre dans un système isolé s'accompagne toujours d'une 
augmentation d’entropie. On considère que ce résultat est obtenu 
sans avoir recours au second principe de la thermodynamique pour 
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les processus hors d'équilibre et constitue un cas particulier de la 
tendance générale des interactions hors d'équilibre dans les systè- 
mes isolés. 

Ainsi. pour étudier les propriétés thermodynamiques des systè- 
mes on n'aurait pas besoin du second principe dans sa totalité et que 
c'est seulement le premier principe (9.8) qui exprimerait la loi fon- 
damentale de la thermodynamique. Une telle construction de la 
thermodynamique est erronée. 

Bien qu'elle soit vraie, l’idée que les formes de représentation 
des mesures quantitatives de toutes les interactions en équilibre sont 
identiques indépendamment de leur nature ne met pas en évidence 
la différence fondamentale objectivement existante entre la chaleur 
et le travail, qui revêt une importance de principe (caractérise la 
spécificité de l’agitation thermique). C’est précisément cette diffé- 
rence qualitative entre la chaleur et le travail qui est établie par le 
second principe de la thermodynamique. En effet, si une quantité 
d'action thermique Q ne peut étre transformée par aucun procédé en 
travail mécanique sans quelque autre changement simultané (com- 
pensations). les quantités d’autres actions peuvent être transformées 
en travail sans de telles restrictions. [1 en résulte que pour transfor- 
mer en travail mécanique une quantité d'action thermique Q on 
doit obligatoirement avoir recours au fluide moteur, alors que les 
quantités de toute autre action peuvent être transformées en travail 
sans l’intermédiaire de fluide moteur. Ce sont les particularités des 
transformations de chaleur qu'exprime précisément le second prin- 
cipe. Comment peut-on donc bâtir la thermodynamique sans tenir 
compte de cette particularité, c’est-à-dire sans le second principe de 
la thermodynamique? Suivant cette loi le rendement d’un moteur 
thermique ne peut pas être égal à 1 même dans les conditions idéa- 
les alors que dans les mêmes conditions le rendement d’un moteur 
qui transforme. par exemple, l’énergie électrique en travail méca- 
nique (moteur électrique) est égal à 1. D'ailleurs, en réalité. le 
système considéré de construction de la thermodynamique ne permet 
aucunement d'établir l'accroissement d’entropie d'un système isolé 
subissant un échange de chaleur hors d'équilibre. Dans le livre pré- 
cité. ce résultat est obtenu non sur la base de l'identité des représen- 
tations de toutes les interactions en équilibre, mais en utilisant ta- 
citement le second principe de la thermodynamique, ce qui transpa- 
raît de la démonstration donnée dans le livre. 

Soient deux corps aux températures 7, et T,. Supposons que 
T, > T:. Dans un acte élémentaire d'échange de chaleur, le corps 7 cè- 
de une quantité de chaleur ôQ et le corps 2? la reçoit. Il en résulte 
une variation d’entropie des corps : dS, << 0, dS, > 0. La quantité 
de chaleur ÔQ échangée par les corps peut être calculée au moyen 
des paramètres de ces corps : — 8Q = T, dS, et 6Q — T, dS,, d'où 
T, dS, = —T, dS;,ou 7, | dS, | = T, ds, et ds, = (TT) | dS, |. 
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Puisque par hypothèse T, > T., on a T,/T, — 1 et 
dS, > | dS, |. (9.9) 


La variation d’entropie dS du système est égale à la somme des 
variations d’entropie des corps : dS = dS, + dS,. En tenant comp- 
te de (9.9), on obtient 


dS > 0, (9.10) 


c'est-à-dire que l’entropie d’un système isolé qui est le siège d’un 
échange de chaleur hors d'équilibre évolue toujours en croissant. 

Cette conclusion est obtenue dans l'hypothèse où la chaleur pas- 
se spontanément d’un corps chaud à un corps froid (un des énoncés du 
second principe). Dans l'hypothèse contraire, on obtiendrait pour 
dS une inégalité de signe opposé à celui de (9.10). 


$ 47. Les états à température thermodynamique 
négative sont-ils stables ? 


Il y a près de 40 ans d'ici, l’étude de la relaxation paramagnéti- 
que dans les cristaux a permis d'établir que dans beaucoup de cas 
l’ensemble des moments de spin peut être considéré comme un systè- 
me thermodynamique distinct ne possédant pas de degrés de liberté 
spatiaux et caractérisé par une température différente de celle de 
l'échantillon. Une particularité de ce système de spins est le spectre 
limité, ce qui lui permet de se trouver à des états d’équilibre à tem- 
pérature thermodynamique tant positive que négative (v. chap. 7). 

Puisque la thermodynamique ne définit la température que pour 
des systèmes à l'état d'équilibre thermodynamique, cette notion 
de température est applicable à des états d'équilibre indiqués du 
système de spins. Pourtant dans plusieurs ouvrages consacrés à 
la thermodynamique et à la physique moléculaire on peut rencon- 
trer l’affirmation que les états aux températures négatives sont des 
états hors d'équilibre thermodynamique et instables, que la notion 
de température leur est inapplicable et que de tels états ne peuvent 
être caractérisés que de façon formelle comme états à température 
négative [15]. On affirme, par exemple, que pour tous les systèmes 
réellement existants les états à température négative ne sont à vrai 
dire que des états métastables et non des états d'équilibre. En effet, 
l’état d'un système de spins dont les moments magnétiques sont 
orientés dans le sens opposé à celui du champ est instable parce 
qu'il possède un excès d’énergie. Cet état sera détruit pendant le 
temps caractéristique de transfert d'énergie des degrés de liberté de 
spins aux degrés de liberté de rotation et de vibration et se transfor- 
mera en état à température positive, en cédant son excès d'énergie à 
d’autres degrés de liberté [16]. 

La thermodynamique des systèmes aux températures négatives 
a été exposée au chapitre 7. D’après ce qui a été établi dans ce cha- 
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pitre on peut conclure que toutes les affirmations susmentionnées 
concernant Îles systèmes aux températures négatives sont erronées. 
Les états des systèmes de spins aux températures négatives sont des 
états d'équilibre, si bien que la notion de température thermodyna- 
mique leur est parfaitement applicable. Ces états sont stables, mais, 
à la différence des systèmes habituels, leur stabilité se caractérise 
par le maximum d'énergie interne et d'énergie de Gibbs et non par 
leur minimum (v. $ 33). Quant à l'affirmation que les systèmes à 
température négative se refroidiront s’ils sont mis en contact avec 
des corps ayant une température positive, on peut remarquer qu'un 
corps à { — 10 °C se refroidira lui aussi s’il est mis en contact avec 
un thermostat ayant la température t — 5 “C, mais cela ne signifie 
nullement que l’état initial du corps était un état hors d'équilibre 
et instable. En hiver, l’air chaud dans une chambre close se refroi- 
dira lui aussi au bout du temps caractéristique de transfert de cha- 
leur à travers les murs, bien qu'ilse trouve constamment à l’état d’'équi- 
libre stable. On ne peut pas se représenter les états à température 
négative comme des états d'une solution aqueuse de sel dans un ver- 
re pendant les premières secondes après le retournement, lorsque la 
densité de la solution est plus forte en haut qu'en bas et le système 
possède un excédent d'énergie mécanique qui se transforme avec le 
temps en énergie d’agitation thermique. Lorsque le système est à 
température négative (v. $ 32), il peut être le siège de divers proces- 
sus réversibles qui sont en principe irréalisables lorsque le système 
est hors d’équilibre. 

En plus des affirmations erronées, énumérées plus haut, relatives 
aux états à température négative, on démontre également que Îles 
signes des températures thermodynamiques ne peuvent différer et 
donc si l’on a adopté une température positive d’un état quelconque 
d’un corps quelconque (par exemple, la température du point triple 
de l’eau est par définition égale à 273,16 K), la température thermo- 
dynamique ne peut pas prendre des valeurs négatives. La démonstra- 
tion correspondante est la suivante [21]. Supposons qu'il existe un 
corps dont la température thermodynamique 7, est negative: 
T; < 0 K. Ütilisons ce corps comme source froide dans la machine 
de Carnot. Prenons comme source chaude un autre corps dont la tem- 
pérature 7’, est positive : 7, > OK. Supposons qu'au cours du cycle 
de Carnot la source chaude a fourni une quantité de chaleur Q, = 0. 
La source froide a alors reçu une quantité de chaleur Q, = T,Q,.T.. 
Puisque par hypothèse T,/T, << 0. on a Q, << 0. Cela signifie qu’en 
réalité la source froide a fourni et non pas reçu la chaleur — Q. — 
— |Q, |. Dans ce cycle est produit un travail positif W = Q, — 
— Q, = Q, + 10, |. Considérons que la source chaude et la sour- 
ce froide constituent un seul réservoir de chaleur. Le seul résultat 
du cycle de Carnot consiste en ce que ce réservoir de chaleur a four- 
ni la quantité de chaleur Q, + | Q@. | aux dépens de laquelle a été 


PROBLÈMES 193 


produit le travail équivalent W = Q, + | Q, |. Mais cela est en 
contradiction avec le second principe de la thermodynamique et de 
ce fait l'hypothèse que T, << 0 K est erronée: la température ther- 
modynamique ne peut pas être négative. 

Pour mieux mettre en évidence l’incorrection de cette démonstra- 
tion, analysons d’abord le problème 3.22 dit de Sommerfeld. Consi- 
dérons un cycle de Carnot utilisant l’eau comme fluide moteur. 
Les températures de la source chaude et de la source froide sont éga- 
les respectivement à 6 et 2 °C: à 6 “C l’eau subit une détente isother- 
me et à 2 °C une compression isotherme. Du fait du comportement 
anormal de l’eau à t 4 “C la chaleur sera fournie aux deux tempé- 
ratures et transformée intégralement en travail équivalent, ce qui est 
en contradiction avec le second principe de la thermodynamique. 
Quelle en est la cause? 

Il est peu probable que quelqu'un puisse interpréter cette contra- 
diction comme l'impossibilité de l'état d'équilibre de l’eau à 2 °C. 
Comme le montre la solution de ce problème, la contradiction avec 
le second principe résulte du fait que le cycle de Carnot considéré est 
irréalisable parce que pour l’eau il n'existe pas d’adiabatique joi- 
gnant les isothermes de t, — 6 °C et t, — 2 °C. 

Une situation analogue se présente aussi dans la démonstration 
donnée plus haut de l’impossibilité de la température thermodynami- 
que négative. Le cycle de Carnot considéré dans cette démonstration 
est impossible à réaliser parce qu’il n'existe pas de passage adiaba- 
tique en équilibre d’un état à température négative à un état à tem- 
pérature positive (v. $ 31). 


l'ROLLEMES 


9.1. Des premier et second principes de la thermodynamique il ressort 
que 


6Q= Cv aT+7 (FE) av. 


On en conclut qu'à T7 = 0 K les transformations isothermes s'effectuent sans 
échange de chaleur (6Q = 0) et que des premier et second principes il découle 
de façon univoque que l’isotherme zéro se confond avec l’adiabatique. Pourquoi 
cette conclusion est-elle erronée ? 

9.2. La coïncidence entre l’isotherme zéro et l’adiabatique résulte du troi- 
sième principe de la thermodynamique, elle ne peut pas être démontrée sur la 
base des premier et second principes. On le « démontre » pourtant dans certains 
ouvrages. Indiquer l'erreur commise dans l'une de ces démonstrations [23]: 
traçons en coordonnées S et 7 une isotherme AB (fig. 27) et faisons-la tendre 
vers l’axe des entropies S. Alors 6Q — 0. Par conséquent, on peut conclure que 
6Q — O0 quand 7 —0K en ignorant complètement le troisième principe. 

9.3. Suivant les idées actuelles la capacité calorifique C;- au point critique 
de liquide-vapeur est égale à l'infini. La thermodynamique admet tant Cf. — 


que CT. = Cte (v. $ 54). Mais les années 1978-1980 ont vu apparaître des articles 


dans lesquels on démontre que l'hypothèse de CŸ, — c conduit à la non-observa- 
tion du premier principe de la thermodynamique au point critique et de ce fait 


192 ERREURS, MALENTENDUS ET CONFUSIONS (Ch. y 


n'est pas en principe jusitifée [24]. Cette démonstration est la suivante: « On 
sait que la condition de satisfaction du premier principe est l'égalité à l'unité 


du jacobien de transformation D æ 0 (p, V}/à (T, S) puisqu'à partir de Qau = 
— $ T dS — & pd = 0 on obtient 7 dS = À p dV et donc 


$PpdV  3(p. V) _4 
frdas o(. S) — 


conformément au sens géométrique du jacobien en tant que coefficient de trans- 
formation des surfaces élémentaires lorsqu'on passe des coordonnées p, V aux 
coordonnées 7, S. Mais la condition C3- — signifie que la tangente à l'iso- 
chore critique dans le plan 7, S se confond avec la tangente à l’isobare critique, 
ce qui conduit à la dégénérescence du 
jacobien de transformation parce que la 
surface élémentaire au sommet de 
l'angle droit formé entre l'isochore 
critique et l'isobare critique dans le 
plan p. F disparaît dans le plan T7, Ss. 

Montrer l’incorrection de cette dé- 
monstration. 

9.4. Dans le livre de L. Kamké, 
K. Kremer Bases physiques des unités de 
mesures (Moscou, 1980, $ 9.5) on de- 
montre que le cycle de Carnot n'est pas 
le seul à rendement n—=(7;—7;)/T. 
Le même rendement est propre au 
cycle de Stirling sur lequel est basé 
le fonctionnement du moteur à air 
et de la machine frigorifique à gaz de 
Philips. Ce cycle comporte deux chan- 
gements d'état isochores entre la déten- 
te isotherme à 71 et la compression 
isotherme à 7,. Dans la première phase isochore, le fluide moteur (on considère 
un gaz parfait) de volume P, se refroidit de 7, à 7, en cédant une quantité de cha- 
leur bien déterminée. Au cours de la phase isochore inverse 4 — 1 la même quantité 
de chaleur est dépensée pour échauffer le fluide moteur de 7; à 7, dans le volume 
V,. A la différence du cycle de Carnot dans lequel la chaleur n’est ni fournie, ni 
enlevée au cours des phases correspondantes (adiabatiques), dans le cycle de 
Stirling la chaleur est cédée et ensuite absorbée de nouveau. De même que dans 
le cycle de Carnot, le rendement se détermine uniquement par la quantité de 
chaleur Q, = vRT, In (V./V;,) absorbée à la température 7, et la quantité de 
chaleur Q, = vRT, In (V;/Vi) cédée à la température 7,, c'est-à-dire que pour 
un gaz parfait on a 


Fig. 27 


Msurting = Q _— vATiIM(e/V) — Ji "Carnot 
(v. fig. 53). Montrer l'incorrection de cette démonstration. 


PARTIE II 


APPLICATIONS 
DE LA THERMODYNAMIQUE 


CHAPITRE 10 


THERMODYNAMIQUE 
DES DIFFÉRENTS SYSTÈMES PHYSIQUES 


Au cours de la première partie. en exposant les bases théoriques de la thermo- 
dynamique, nous avons déjà indiqué certaines de ses applications. Maintenant 
nous allons examiner consécutivement toute une série d’applications de la thermo- 
dynamique à l'étude des propriétés des divers systèmes les plus importantes du 
point de vue physique. 


$ 48. Thermodynamique des piles hydro-électriques 
et des piles à combustibles. 
Détermination de l’affinité chimique 


L'équation de Gibbs-Helmholtz (5.29) et (5.30) peut être mise 
sous une forme légèrement modifiée, plus commode pour les applica- 
tions. 

Si un système passe par voie isotherme d’un état 7, V, d'énergie 
de Helmholtz F, = U, + T (0F,/0T);- à un état T, V, d'énergie de 
Helmholtz F, = U, + T (9F,/0T)y, la diminution de l’énergie de 
Helmholtz du système 


: : 9(F1i—Fs) 
Fa Fes Val TT |. 
est écale au travail W effectué par le système et donc 
W = —AU + T (6W/OT)... 


La diminution de l'énergie interne U, — U, = —AU peut être 
déterminée expérimentalement, lorsque le système passe de l’état 
d'énergie U, à l’état d'énergie VU, sans produire de travail (à volume 
V et autres paramètres externes a; constants dans le cas d’un systè- 
me complexe). Dans ce cas elle est égale à — AU = —Q = Q:., 
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c'est-à-dire à la quantité de chaleur dégagée ou à l’effet thermique de 
la transformation (par exemple, à l’effet thermique de la réaction 
dans la bombe calorimétrique de Berthelot). C’est ainsi qu’on ob- 
tient l’équation de Gibbs-Helmholtz pour le travail total du systè- 
me (contre toutes les forces) dans toute transformation isotherme : 


W = Qy + T (6W/6T)y. (10.1) 


Pour déterminer le travail du système contre les forces non mé- 
caniques (par exemple, électriques), considérons une transformation 
isotherme à pression constante. Suivant la formule (5.30) on a 


D = H + T (0D/OT),. 


Lorsque le système passe par voie isobare-isotherme de l'état 7 à 
l’état 2, la diminution de l'énergie de Gibbs est égale à 
9 (D1—Da 
D—D,=H,—H,+T (SE). 

Mais — (D, — Dir, p = Wnm: et la différence H, — H, peut 
être déterminée expérimentalement lorsque le système passe de l’état 
d’enthalpie H, à l’état d’enthalpie A, sans travail des forces non 
mécaniques. Dans un tel cas la différence d’enthalpie est égale à 
H) —H;,=U) — VU; +p(V;, — V,) = —Q —Q, c'est-à-dire à 
l'effet thermiques de la transformation isobare. 

L’équation de Gibbs-Helmholtz pour le travail non mécanique du 
système dans la transformation isobare-isotherme prend finalement 
la forme suivante: 


W = Q, + T (6W:OT),. (10.2) 


Thermodynamique des piles hydro-électriques et des piles à 
combustibles. — Appliquons l’équation (10.2) aux générateurs élec- 
trochimiques, c'est-à-dire aux piles hydro-électriques et aux piles 
à combustibles. A cet effet, établissons la relation entre la f.é.m. 
d’une pile et l’effet thermique de la réaction qui se déroule dans la 
pile lors de son fonctionnement dans le cas où la variation de son 
énergie interne est dépensée non pour le dégagement de chaleur mais 
pour le travail des forces électriques. 

Considérons une pile réversible dans laquelle le passage du cou- 
rant électrique en sens opposé donne lieu à des réactions chimiques 
inverses (une pile Daniell, par exemple). Lorsque les courants sont 
peu intenses, la chaleur Joule, proportionnelle au carré de l'intensité 
de courant, est une grandeur du second ordre de petitesse, si bien 
que le processus de passage du courant dans la pile peut être considéré 
comme thermodynamiquement réversible. Le travail de la pile par- 
courue par une charge électrique e est égal à e6. La diminution de 
l'énergie interne est égale à l’effet thermique de la réaction sous la 
pression atmosphérique constante Q,, et l’équation (10.2) donne 
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e6 = Qh + Te (dé/AT), et 
E=q+T (+ ". (10.3) 


où 4n = Qh'e est l'effet thermique rapporté à la charge. 

L'expression (10.3), dite équation de Helmholtz pour la pile hy- 
dro-électrique, montre que la f.é.m. de la pile peut être tant supérieure 
qu'inférieure à la variation de l'énergie interne q, suivant le signe 
du coefficient de température de la f.é.m. (0€/0T),. 

Le terme T (0€/0T), détermine la quantité de chaleur prise par 
la pile au milieu extérieur lorsqu'elle est traversée par une charge uni- 
té. En effet, suivant le premier principe, la quantité de chaleur 
Q fournie au système (pile) durant le temps de passage de la charge 
e à pression constante est égale à la somme de la variation AH de 
son enths? pie et du travail produit par les forces non mécaniques du 
système (de la pile) eë&: 


Q—AH+eEË, 


d’où la quantité de chaleur absorbée par la pile lors du passage de la 
charge unité 


@ __ AH 


e € 


+6 = —Ip+é 


ce qui d’après l'équation (10.3) est égal à T (d€:0T),. 

Si la f.é.m. d’une pile augmente avec la température [(0€/0T), > 

> 0], alors la pile fermée effectue du travail non seulement aux dé- 

pens d’une diminution de l'énergie interne lors de la réaction mais 
également aux frais de la chaleur reçue de la part du milieu exté- 
rieur*) [v. (10.3)]. Si une telle pile fonctionne adiabatiquement, 
elle se refroidira. 

Au contraire, si le coefficient de température de f.é.m. est néga- 
tif [(068/0T) < 0], l'énergie chimique de la pile se transforme par- 
tiellement en travail, partiellement elle est dépensée pour élever 
la température lors du fonctionnement dans des conditions adiabati- 
ques ou est cédée sous forme de chaleur au milieu ambiant lors du 
fontionnement dans des conditions isothermes. 

Suivant les lois de l’électrolyse de Faraday la quantité d'élec- 
tricité e ayant traversé la pile est proportionnelle au nombre n 
de moles de l’électrolyte ayant réagi et à la valence Z de l'ion qui 
transporte la charge: 

e = FnZ, 


où F — 96 500 C'mol est la constante de Faraday. 


*) Le rendement d’une telle pile (rapport du travail à l’effet thermique 
de la réaction) est supérieur à l’unité. 


13* 
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L’équation de Helmholtz (10.3) prend donc la forme suivante: 
Qp 086 
Er t+T(Sr), 


où Q, est l'effet thermique par mole de substance réagissante. 
[Pour la variation de la f.é.m. d’une pile en fonction de la pression 
extérieure voir le problème (10.2).] 

Les piles hydro-électriques assurent une transformation directe 
de l'énergie chimique du combustible en énergie électrique. Malheu- 
reusement, ces piles ne présentent pas d'intérêt pour l'énergétique 
parce que leur combustible principal (électrodes métalliques) est 
coûteux et la durée de vie est insuffisante. Ces derniers temps, les 
recherches tant théoriques qu’expérimentales ont permis de réaliser 
des générateurs électrochimiques sous forme de piles à combustibles 
utilisant un combustible ordinaire (houille, coke, gaz naturels, es- 
sence, gas-oil, etc.). De même que dans les piles hydro-électriques, 
dans les piles à combustibles les électrodes auxquelles sont amenés 
le combustible et le comburant sont séparées par un électrolyte con- 
ducteur d'ions. Le combustible est amené de manière continue vers 
l’anode et le comburant (l'oxygène ou l’air), vers la cathode. L'’ioni- 
sation des atomes de combustible et de comburant qui en résulte fait 
naître une f.é.m. entre les électrodes. 

Le rendement des piles à combustibles est près de deux fois plus 
élevé que celui des installations de force motrice modernes les plus 
perfectionnées, ce qui laisse penser que ce type de générateurs élec- 
trochimiques a un grand avenir. En attendant, le prix de revient 
de l’énergie électrique produite par les piles à combustibles actuel- 
les est encore suffisamment élevé, de sorte que pour l’instant ces 
générateurs ne trouvent que des applications militaires et cosmiques. 
Cela s'explique par la nécessité de faire passer le combustible à 
l'état ionique, d’assurer une grande vitesse d'oxydation, d'utiliser 
des électrodes de haute conductibilité électrique et de haute résis- 
tance à la corrosion ainsi que par l'exigence de haute stabilité de 
fonctionnement de l’électrolyte. 


Calcul de l’affinité chimique. — Comme il a été indiqué plus haut fé $ 21), 
l'établissement du troisième principe de la thermodynamique est lié à la déter- 
mination de l'affinité chimique. On entend par affinité chimique la faculté des 
substances de réagir chimiquement l’une avec l’autre. L'affinité chimique déter- 
mine donc l’action des forces chimiques des substances qui entrent en réaction. 
Le problème de l’affinité chimique consistait à déterminer la mesure quantita- 
tive de cette affinité. Ce problème a été résolu pour la première fois par P. Ber- 
thelot et H. Thomsen. Puisque de nombreuses réactions se déroulent, comme on 
le sait, avec dégagement de la chaleur, Berthelot et Thomsen ont énoncé le 
principe suivant lequel l'affinité chimique a pour mesure la quantité de chaleur 
dégagée dans la réaction. 

Malgré son apparente vraisemblance le principe de Berthelot-Thomsen ne 
peut pas être adopté pour résoudre le problème de l’affinité chimique. Le fait 
est qu’en plus des réactions exothermiques qui dégagent de la chaleur il existe 
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encore des réactions endothermiques qui en absorbent. D'après Thomsen et 
Berthelot, ceci correspondrait à une affinité chimique négative, ce qui est 
dénué de sens. 

Une interprétation correcte de l’affinité chimique a été donnée pour la 
pos fois par Van't Hoff. Il a indiqué que le travail W,m effectué contre 
es forces chimiques étant déterminé par la diminution de l'énergie de Gibbs © 
dans les transformations isothermes-isobares, l'affinité chimique doit ètre 
mesurée non par l'effet thermique Q, mais par la diminution de ® à T = Cte 
et p = Cte (ou par la diminution de l'énergie libre F à 7 = Cte, déduction 
faite du travail dépensé pour la variation du volume, car ÔôW,m = ÔW — p dV, 
où ôW est le travail total produit lors du ne e isotherme d’un état à un autre). 

Comme nous l’avons vu, dans une pile ado életique le travail des forces 
chimiques de la réaction se détermine par la f.é.m. # de la pile, si bien que $. 
d'une pile réversible sert de mesure de l’affinité chimique qui provoque une 
réaction dans la pile. En mesurant €, nous déterminons donc l'affinité chi- 
mique. 

Ce procédé de mesure de l’affinité est un des plus précis. Son application 
est pourtant limitée par des réactions relativement peu nombreuses. Quant au 
cas général, la détermination de l’affinité se ramène à l'intégration de l'équa- 
tion de Gibbs-Helmholtz (10.2) ou (10.1), qui donne le résultat suivant [v. (5.35)]: 


Qn—@Q 
7e 7 +IT. (10.4) 


W=W—T \ 
0 


La constante 7, thermodynamiquement indéterminée, qui entre dans l'ex- 

pression (10.4) ne permet pas de trouver la valeur absolue de l’affinité chimique. 

sont les recherches expérimentales, stimulées par le désir de surmonter 

cette difficulté, qui ont abouti finalement à l'établissement du troisième principe 

de la thermodynamique. Proposons-nous de trouver Z en utilisant ce principe. 
Suivant le troisième principe (4.1) 


lim (S:—S;)—0 
T-0K 


ou encore, puisque S = —(9®/0T),, 
0 0W 
lim AS=— Jim —> (A@),—= lim (57) = 0. 10.5 
T-UK ook O7 Op Uk UT /p be 


Cela signifie que pour 7 —+ 0 K l’équation (10.2) donne W, = Q,. En outre, 
lim TT = 0 (10.6) 


parce que d’après la formule de Kirchhoff 40, /0T est égale à la somme algébrique 
des capacités calorifiques C, des substances réagissantes (v. problème 2.3), et 
suivant le troisième principe C, —+ 0 lorsque 7 —+ 0 K. 

Les expressions (10.5) et (10.6) permettent de déterminer 1. 

En suivant Nernst, développons l’effet thermique Q@ à basse température 
en une série de puissances *): Q@ = Qo + aT + BT? + yT3 + ..., d'où il 
vient 

2Q _ 


ST = 2H 2BT + 3YTÈ +... 


En utilisant la limite (10.6), on trouve & = 0. Par conséquent, 
Q = Qo + PT + y + 2 (10.7) 


*) Cela est évidemment justifié pour des systèmes condensés. 
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Si l’on reporte la formule (10.7) dans l’expression (10.4), on obtient *) 


W = Qo — Br? — + TS — er: 
d'où 
0W 3 po 
(7), 2BT —- vT — ... +7 


et suivant l'expression (10.5), Z = 0. 
Ainsi, on a finalement pour l'affinité chimique l'expression suivante: 


T 
W=Q—T \ Le. ar 
( 


et pour Q défini par l'expression (10.7): 


W = Q,5 —BT: + vT3 +... 


Les courbes représentatives des fonctions Q (T7) et W (7) sont données par 


W,Q 
Q 


Fig. 28 


la figure 28. Conformément aux équations (10.5) et (10.6), les courbes ©Q (T) et 
4 (T) FO l'une l’autre près du point 0 K et leur tangente commune est 
orizontale. 


$ 49. Refroidissement du gaz pendant des détentes 
adiabatiques réversible et irréversible 


Un des problèmes pratiques bien importants est celui de la li- 
quéfaction des gaz. Pour résoudre ce problème, il est nécessaire de 
réduire la vitesse de mouvement des molécules de gaz et de les rap- 


*) Nernst a utilisé la solution de l'équation (10.2) 


W=_T \ Car + IT, 


qui conduit à /Z = 0 (dans l'intégrale la constante d'intégration est omise). 
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procher. Le rapprochement des molécules s'obtient par la compression 
du gaz à l’aide de compresseurs. Pour réduire la température du gaz 
on lui fait effectuer un travail lors d’une détente adiabatique. Cette 
détente peut être tant irréversible que réversible. Examinons le re- 
froidissement du gaz dans les deux cas. 

Effet Joule-Thomson. — La variation de température pendant 
une détente adiabatique irréversible se produit, comme nous le ver- 
rons, par suite de l'écart que les gaz réels présentent par rapport 
aux gaz parfaits et porte le nom d'effet 
Joule-Thomson. 

Examinons la théorie de cet effet. 
Dans un cylindre adiabatiquement 
isolé (calorifugé) (fig. 29) le gaz se dé- 
tend à travers un tampon poreux *) de 
la pression p, jusqu’à la pression plus 
basse p.. Une telle détente du gaz avec 
une chute de pression (Ap—p;—p;<<0) 
entraîne une variation de tempéra- 
ture. Ce phénomène est appelé effet 
Joule-Thomson différentiel si la chute 
de pression est petite ( | Ap |/p, € 1) 
et effet Joule-Thomson intégral si la 
chute de pression est élevée. TT TT TT TT TITI TT TT TT TRIO 22 

Calculons l’effet différentiel déter- 
miné par le coefficient de Joule-Thom- Fig. 29 
son:  — AT/Ap. 

Puisque le processus est adiabatique et l’énergie cinétique du gaz 
et les pertes par frottement dans la cloison poreuse sont négligeables 
à faible vitesse d'écoulement (étant proportionnelles au carré de cet- 
te vitesse), et compte tenu de ce que le travail est effectué à droite 
de la cloison par le gaz et à gauche de la cloison sur le gaz, le premier 
principe donne: Q@ = U, — U, + p:Va — p,V1 = 0 d'où il vient 


ÙUi + piVi = Us + DaVa 


ou H, — H,, c'est-à-dire que le processus de Joule-Thomson est 
un processus isenthalpique : 


AH = H, —-H, = (. 


CTP LL LU ML lé 


T 


TT TT LL LL LL M LL LL Li 


C/O POP COR II II TITI II ITU 


Cette circonstance permet de déterminer facilement le coefficient 


L. 
En effet, puisque AH = 0 et Ap et AT dans l'effet Joule-Thom- 
son différentiel sont petits, on a à des termes linéaires près, AH — 


*) Par suite du frottement dans cette cloison, l'écoulement n'est pas turbu- 
lent et le gaz est homogène de part et d'autre de la cloison. 
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= (T), AT + (5), Ap, d’où 
_ AT ____ (0H /dp\r 
AP —  (6H/ôT)p 


De l'expression dH —T dS + V dp on trouve 


he rt (Gr), 


En tenant compte que d®@— —Sd7 +Vdp, on a (+), = 
(+ 
OT 


},» et donc 
AT _ T(OV/6T)p—V 
App — Ch ° 
où (0V,:0T), peut être déterminé à partir de l'équation d'état. 
Pour un gaz parfait V = RT/p, (0V/0T), = R'p et la formule 


(10.8) donne AT = 0 K. 
Dans le cas d’un gaz de Van der Waals, en dérivant l’équation 


(p + a/V?) (V — b) = 


par rapport à 7 à p constant, on trouve 


(Sr), 6-0 +(p+5) (57), = 2 


(10.8) 


d’où 
( ôV -. R R(V—b) 


OT Jp p+a]Vè—2a(V—06)}Vs — RAT — 2a(V—b):;Vs * (40.9) 


En supposant que le gaz n’est pas très dense et en rejetant dans 
les relations (10.9) les grandeurs de second ordre de petitesse par rap- 
port à a et b, on obtient 


TS), 5m b) (1 TR Fr)" 


U V+ tb. (10.10) 


Si l’on reporte la formule (10.10) dans la formule (10.8), on trou- 
ve 


AT _ 2a/(RT)—b 
Ap C; 
Cette expression permet de conclure que: 
a) la variation de température du gaz de Van der Waals lors 
d’une détente adiabatique irréversible est due à son écart aux gaz 
parfaits (a =£ 0, b = 0); 


& 49] REFROIDISSEMENT DU GAZ PENDANT DES DÊÉTENTES ADIABATIQUES fl 


b) pour un gaz peu dense l’effet Joule-Thomson dépend de la rela- 
tion entre les grandeurs a et b qui ont des influences opposées sur le 
signe de cet effet; 

c) si les forces d’interaction entre les molécules sont grandes, de 
sorte que la correction de pression est prépondérante et b peut être 
pris comme égal à zéro, on a 


AT 2 
An "AT, > 0 


c'est-à-dire que le gaz se refroidira (AT <OK parce que Ap << 0); 

d) si les forces d'interaction entre les molécules sont faibles 
(a — 0), et la correction de volume l’emporte, on a 

ST b 
An C7 
c'est-à-dire que le gaz s’échauffe (AT > 0K). 

Dans le premier cas (b — 0), pendant toute la durée de passage 
d’une région dans l’autre le gaz en détente produit le travail 
P2Va — p1Vi > 0 aux dépens d’une diminution de son énergie in- 
terne : le gaz se refroidit. Dans le second cas (a —+ 0), le travail total 
effectué sur le gaz p,V, — p,V, > 0 est dépensé pour augmenter 
l’énergie interne du gaz: le gaz s’échauffe; 

e) à une certaine température du gaz réel le coefficient  — 0 
et le gaz se comporte dans le processus de Joule-Thomson comme un 
gaz parfait. Ceci aura lieu [v. (10.8)] dans le cas général pour 

ôoV ee 
T(57),-V=0, (10.11) 
et dans le cas d’un gaz de Van der Waals pas très dense lorsque 
2ai(RT) — b = 0, à la température 


T, = 2a/(Rb) 


que l'on appelle éempérature d'inversion. À cette température l'effet 
Joule-Thomson change de signe : aux températures inférieures à celle 
d’inversion l'effet est posiitif (u > 0, le gaz se refroidit), aux tempé- 
ratures supérieures à T'; l’effet est négatif (u << 0, le gaz s’échauffe). 
La température d'’inversion est pour tous les gaz nettement supé- 
rieure à la température critique. Le lieu des points d’inversion dé- 
terminés par l’équation (10.11) pour une substance donnée est appelé 
courbe d’inversion. 

Pour l'hydrogène et les gaz inertes, les forces de cohésion entre 
les particules sont faibles, si bien qu'aux températures ordinaires 
ces gaz s’échauffent. La température d’inversion de l'hydrogène est 
de —57 °C; la température d’inversion la plus basse égale à 
— 249,4 °C est celle de l’hélium (sous la pression atmosphérique nor- 
male). Pour pouvoir refroidir l’hélium par la méthode de Joule- 
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Thomson il est nécessaire au préalable de porter sa température à 
une valeur inférieure à —249,4 °C, ce qu’on obtient à l’aide de l'hy- 
drogène bouillant. 

La théorie exacte, qui n’admet pas la petitesse des corrections 
a/V*® et b, conduit à la conclusion sur l’existence, pour une pression 
donnée, de deux points d’inversion: l’un supérieur, T°, et l’autre in- 
férieur, 7}, ce dernier étant situé pour la plupart des gaz dans la ré- 
gion de l’état liquide (v. problème 10.3). Dans le cas de fortes chu- 


tes de pression, l'effet Joule-Thomson intégral se détermine par la 
formule 


dE 


Taie | (Sr), de 
Pi 


où la pression finale p, est en pratique voisine de la pression 
atmosphérique. La dérivation de cette formule par rapport à p; 
montre que l'effet intégral de refroidissement est maximal pour une 
pression initiale déterminée par l'équation 


c'est-à-dire lorsque l’état initial p,, 7, se situe sur la courbe d'’inver- 
sion correspondant à l’effet Joule-Thomson différentiel. 

Refroidissement du gaz pendant une détente adiabatique réver- 
sible. — Examinons le refroidissement du gaz dans la détente adia- 
batique réversible avec production de travail extérieur. L’organe 
des machines frigorifiques dans lequel est produit ce travail s'appelle 
détendeur ; sa pièce principale (le piston) est mise en mouvement par 
le gaz à refroidir. 

C'est déja au tout début du X X® siècle qu’on a cherché à perfec- 
tionner les machines pour le refroidissement profond et en particulier 
à remplacer les moteurs à piston par des turbines qui sont plus 
économiques et de rendement meilleur. Pendant longtemps on n'y 
est pas parvenu parce qu'on faisait tous les calculs des turbines 
relativement à la vapeur. Or, si l’air est refroidi à des basses tem- 
pératures, il devient si dense que ses propriétés s’approchent plus de 
celles du liquide que de celles de la vapeur. En tenant compte de 
cette circonstance, on a mis au point en 1935 un turbodétendeur 
(turbodépresseur) du type turbine hydraulique et non turbine à va- 
peur, avec un rendement supérieur à 0,85 [25]. 

L'introduction dans le détendeur d’une turbine, au lieu d’un 
moteur à piston, et d’un turbocompresseur, au lieu d’un compres- 
seur multiétagé qui comprimait le gaz jusqu’à quelques dizaines 
de mégapascals dans les anciennes installations, a permis d'assurer 
la liquéfaction des gaz sous une pression relativement basse (0,6 
à 0,8 MPa). 
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La variation de température du gaz dans la détente adiabatique 
réversible est facile à déterminer. De l'expression 


6Q = dU + pdV =dH—V dp= (Sr), a7 + 


+[($0),-v] dp = 0 


OT __f—(0H}ôp)r 
on trouve (= —cren, — ou 
ôT \ __ TOV/8T)» ; 
(5 = — | (10.12) 


Puisque pour tout gaz (0V/8T), >= 0, pendant la détente adiabati- 
que réversible (07/ôp}s > 0, c'est-à-dire que le gaz se refroidit 
toujours (d7T << O0 parce que dp << 0) quelle que soit la forme de 
son équation d'état. C’est là que réside l'avantage de principe que 
présente la détente adiabatique réversible des gaz pour leur refroidis- 
sement et leur liquéfaction par rapport à la méthode de Joule- 
Thomson. 

Toutefois, en raison des difficultés techniques que présente la 
réalisation de la détente adiabatique réversible à basse température 
c’est la méthode de la détente irréversible du gaz qui reste actuelle- 
ment la méthode principale de refroidissement et de liquéfaction 
des gaz. 


$ 50. Thermodynamique des corps diélectriques 
et magnétiques 


Etudions le comportement des systèmes physiques qui, en plus 
de la pression, sont encore soumis à des forces non mécaniques, par 
exemple électriques ou magnétiques. Comme nous le verrons plus 
loin, il existe des expressions différentes pour l'énergie interne et 
le travail de polarisation d’un diélectrique. La question du choix 
de l'expression à utiliser est sans importance parce que toutes les 
expressions conduisent aux mêmes résultats concernant les propriétés 
des diélectriques. 

Equations fondamentales de la thermodynamique pour les 
diélectriques et les magnétiques. — On sait que pour tout diélectri- 
que le travail élémentaire rapporté à son volume et produit lors du 
mouvement des charges créatrices du champ s’exprime par 


| 1". 
6W——-{(E, dD) (10.13) 


et pour un diélectrique isotrope, par ÔW — 1 E àD. 


La grandeur D qui intervient dans ces expressions comme un 
paramètre externe ne l’est pas pour le diélectrique lui-même. C'est 
pourquoi ÔW n'est pas le travail de polarisation du diélectrique au 
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sens propre, c’est-à-dire au sens du travail dépensé pour la réalisa- 
tion de la polarisation lors de l’écartement des charges dans les molé- 
cules du diélectrique et de la formation d’une orientation préféren- 
tielle de ces molécules *). Pour déterminer le travail de polarisation 
du diélectrique au sens propre, mettons l’expression (10.13) sous une 
forme dans laquelle la variable indépendante est représentée par un 
paramètre externe du diélectrique, à savoir par l'intensité E de 
champ électrique. Vu qu'à ce paramètre externe correspondent 
deux paramètres internes (électriques) du diélectrique, qui sont la 
polarisation P et le vecteur déplacement électrique (induction) D, la 
transformation recherchée de l'expression (10.13) peut être effectuée 
par deux procédés : 


6W=—d{+)—d(PE)+PdE, (10.13) 


SW — — d (2) -d(PE) +1 DdE. (10.13) 


Le premier terme au second membre de l'expression (10.13) 
peut être interprété comme le travail d’excitation du champ électri- 
que dans le vide, le deuxième terme comme le travail effectué 
contre le champ électrique extérieur, et le troisième terme comme le 
travail de polarisation au sens propre lorsque le paramètre interne 
du diélectrique, conjugué de son paramètre externe Æ, est la polari- 
sation électrique P. D'une manière analogue, le troisième terme au 
second membre de l’expression (10.13”) peut être interprété comme 
le travail de polarisation au sens propre lorsque D est un paramètre 
interne du diélectrique conjugué de E. 

Toutefois, vu que la polarisation du diélectrique dans un champ 
implique obligatoirement l’apparition de l'énergie potentielle —PÆ 
du diélectrique dans ce champ, on convient généralement de prendre 
pour le travail de polarisation du diélectrique au sens propre la 
grandeur 


SW, =PdE+d(—PE)-6W+d (=) — —EdP. (10.14) 


Dans ce cas le travail de polarisation P dE est égal à la somme 
du travail de polarisation propre W,, et du travail d (PE) contre 
le champ extérieur: 


ôW,=PdE (a=E, À = P). (10.15) 


Le travail de polarisation DdE/(4x) est égal à la différence entre 
le travail 6W, et le travail — d [E*/(8x)] d’excitation du champ 
dans le vide: 


; 1 | : 
ôW'=— DdE (a=E, A=- D). (10.16) 


*) L'expression (10.13) exprime le travail d'un certain système élargi 
pareil au travail (5.22) d’un système constitué par un gaz et un piston avec poids. 
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D'une manière analogue, on a pour un magnétique 


1 = 
ÔW=—-— H dB, ÔW,;:= —H dJ, (10.17) 
ôW,=JdH, 8W'=- BH. 
I 


Ainsi, l'équation fondamentale de la thermodynamique pour un 
diélectrique dans un champ électrique sera de la forme: 
a) avec la variable indépendante (électrique) D 


T dS = dU + pdV—-E dD: (10.18) 


b) avec la variable indépendante P 
T dS = dU,, + p dV — E dP, (10.19) 


où U,r = U — E*/ (8x) est l'énergie interne « propre » *) par unité 
de volume du diélectrique (QU diminuée de l'énergie du champ dans 
le vide); 
c) avec la variable indépendante Æ, lorsque son conjugué est la 
polarisation P, 
T dS = dU, +pdV + P dE, (10.20) 


où U, = U,, + (—PE) est la somme de l'énergie interne propre de 
polarisation du diélectrique et de son énergie potentielle dans le 
champ électrique ; 

d) avec la variable indépendante Æ, lorsque son conjugué est le 
déplacement électrique D, 


T dS = dU' + pdV + À D dE (10.21) 


où U’ = U — ED/(4x) = U, — E*/(&4x) est l'énergie interne du 
diélectrique compte tenu de son énergie potentielle dans le champ 
diminuée de l’énergie du champ dans le vide. 

Le choix d’une variable indépendante ou d’une autre dépend du 
caractère du problème à résoudre et correspond à l’étude du système 
avec une énergie interne déterminée U, U,,, U,, U”. 

Des équations analogues peuvent être obtenues pour les magné- 
tiques par une simple substitution des grandeurs magnétiques aux 
grandeurs électriques. 

En faisant usage de l’une quelconque des équations fondamentales 
(10.18) à (10.21) de la thermodynamique pour les diélectriques. on 
peut obtenir aisément les expressions pour les différentielles des 
potentiels thermodynamiques. C'est ainsi qu’à partir de l’équa- 


*) L’appellation « propre» donnée à Tl’énergie interne Upr = U — 
— E°/(8x) est une appellation conventionnelle parce que E est l'intensité du 
champ déjà modifiée par suite de la présence du diélectrique. 
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tion (10.18) on déduit 
dU = T dS — pdV + ZE dD, 


dF = —S dT — p dV + < E dD, 

(10.22) 
d® = —S dT + Vdp— DE, 
dH = T dS + V dp — 2 D dE. 


D'une manière analogue, l'équation (10.19) permet d'obtenir 
les expressions suivantes 


dU = T dS — p dV + E dP, 
d® =—S dT + V dp — P dE, 
dE = —S dT — pdV +E dP, 
dH = T dS + V dp —PdE, 


(10.23) 


où U, F, ® et H désignent respectivement U,,, F,;, Dr, H pr. 

Ces expressions constituent la base de la thermodynamique des 
diélectriques (et des magnétiques à conditions de remplacer les 
grandeurs électriques par les grandeurs magnétiques correspondantes). 

Energie libre par unité de volume du diélectrique placé dans un 
champ électrique. — Si la variable indépendante est constituée par 
le déplacement électrique D (par exemple, lors du déplacement des 
charges qui produisent le champ) on doit prendre pour la différen- 
tielle de l'énergie libre la deuxième des expressions (10.22). En l’inté- 
grant à température et à volume constants pour des diélectriques 
régis par une équation d'état linéaire (se rapportant aux grandeurs 
électriques D et E) D — &E, on obtient 


F(T, D) = F, + D°/(Bne), (40.24) 


où F, est l'énergie libre du diélectrique en l’absence du champ 

La formule (10.24) montre que lors de la polarisation du diélec- 
trique dans le champ électrique à température et à volume constants, 
la variation de son énergie libre est égale à l’énergie du champ 
électrique dans le diélectrique: 


Si dans l'expression (10.24) on néglige F,, qui ne dépend pas de 
l’intensité du champ, on obtient 


F(T, D= =. (10.25) 
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L’énergie libre propre par unité de volume du diélectrique, liée 
à la présence du champ, est évidemment égale à 


, E? e—1 : 
Fr, D)= FT, Dj-=—--E. (10.25; 


Cette expression peut également s’obtenir par intégration de 
l'équation de dF,, à partir de la formule (10.23) à T et V constants: 
P 
| = 
Fyr(T, P)=\ EdP=E?, 


(1) 


puisque P = (e — 1) E/(4x). 

La variation de l’énergie interne du diélectrique lors de sa polari- 
sation à température et volume constants peut ètre déterminée 
à partir de l'équation de Gibbs-Helmholtz (5.31) dans laquelle le 
paramètre externe a = D: 


0F 
U(T, D)=F(T, D)— (FF k 
En se servant des due (10.25), on ss 


TD® dœ 
U(T, D)= Fe + 8x OT 8x ne (€ +T 77) (10.27) 


L'énergie interne propre par unité de volume du diélectrique 
a pour valeur 


U,-(T, D)=U(T, D) = (e—1+7). (10.27) 


ce qui découle directement aussi de l’équation (5.31): 
0F 
Upr(T, P)= For (T, P)— (SE). 


Comme le montre la formule (10.27), l’énergie interne U (T, D} 
du diélectrique, liée à la présence du champ, n’est pas égale à l’éner- 
gie e£*/(8x) du champ électrique dans le diélectrique. Ceci s'explique 
par le fait qu’en électrodynamique on entend par énergie £E"/(8x) 
du champ toute l’énergie qu on doit dépenser pour l'excitation du 
champ dans le diélectrique à à température constante (et non à entropie 
constante!). L'expression pour U (T, D) traduit la variation de 
l'énergie interne du diélectrique lors de sa polarisation isotherme mais 
compte tenu de l’énergie qu'il cède au thermostat si sa polarisation 
entraîne une variation de la température du diélectrique. De ce fait 
l'énergie interne propre U,, (T, D) du diélectrique, liée à la polari- 
sation, peut se trouver nulle. Par exemple, dans le cas particulier 
d'un gaz dipolaire parfait pour lequel la loi de Curie donne £ — 
= 14 + C/T (Cest la constante de Curie), suivant la formule (10.27) 
l’énergie interne U (T, D) est égale à E°/(8x), c'est-à-dire à l’énergie 
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du champ dans le vide. C’est pourquoi l'énergie interne propre 
U,, (T, D) d'un tel gaz est évidemment nulle: U,,(T, D) = 
= U(T, D) — E*/(8x) = 0. 

Ce résultat n’est pas inopiné. De la définition électrodynamique 
de l’énergie du champ il ressort que la grandeur eE*/(8x) n’est pas 
l'énergie mais l'énergie libre du champ dans le diélectrique. Comme 
le montrent les relations (10.25), elle est égale précisément à l’énergie 
libre du diélectrique polarisé. Quant à l’énergie interne du champ au 
sens thermodynamique, elle coïncide avec l’énergie interne du 
diélectrique dans le champ (10.27). Il est facile de voir que l'inté- 
gration de l'équation de dU (10.22) pour l’entropie et le volume 
donnés n'’aboutit pas à la grandeur D*/(81e) pour la variation de 


= 


l'énergie d’un diélectrique à relation linéaire D — &8E : 


D 
1 1 D? 
U(S. D)—U,=—\-DdDxs 
0 
puisque dans le cas général lors de la variation adiabatique du dépla- 
cement électrique la température du diélectrique varie, de sorte- 
que € ne peut plus être considérée comme une constante. C’est seule- 
ment dans le cas particulier, où € ne dépend pas de la température, 
qu'on a 
F(T. D)—F,=U(S, D) — U, = eE”/(8x) 


et l'énergie du champ coïncide avec son énergie libre. 

L'’équation fondamentale de la thermodynamique pour les diélec- 
triques [v. (10.21)] donne, lorsque la variable indépendante (électri- 
que) est £, 


dF" = — S dT — p dV — D dE/(4n). (10.28) 
En intégrant l'équation (10.28) à température et volume constants 
on trouve pour des diélectriques à relation linéaire D = &E (en 
omettant des grandeurs indépendantes du champ): 
F"(T, E) — — eE* /(8x) (10.28") 
et 


, ’ E° —1 ” 
Fyr(T, E=F'(T.E)-(—-)= “EE (10.287) 
En comparant (10.25) à (10.28”) et (10.26) à (10.28”), on constate 
que les potentiels F (7, D) et F° (T, E) ainsi que F,. (7, D) et 
Fr (T, E) ne diffèrent l’un de l’autre que par le signe: 


F(T, D) = — F'(T, E) = = , 


Fyr(T, D)= — Fu (T, E = ES. 


(10.28) 
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ce qui est analogue à la relation connue en électrodynamique entre la 
variation de l'énergie Ô,U du champ des conducteurs dans le vide 
à potentiels @ constants des conducteurs (c’est-à-dire la variation 
de l’énergie libre du champ, comme il a été établi plus haut) et sa 
variation Ô.U produite à charges e constantes des conducteurs 
(ô,.U = — Ô.U >> 0). On sait qu'une telle relation entre Ô,U et 
Ô U (mais non leur égalité) est due au fait que dans le cas où les 
potentiels des conducteurs sont constants et leurs charges varient, le 
travail des forces du champ est effectué aux frais de l'énergie des 
f.é.m. extérieures (qui maintiennent constants ces potentiels), alors 
que dans le cas où les charges sont constantes et les potentiels des 
conducteurs varient, le travail des forces du champ s'effectue aux 
dépens de l'énergie du champ. 

De même, les relations (10.28) apparaissent du fait que si 
F (T, D) détermine la variation de l’énergie libre du diélectrique (ou 
la variation de l'énergie libre du champ dans le diélectrique) aux 
dépens du travail positif des sources extérieurs qui assurent le 
déplacement des charges dans le champ, l’expression de F#” (T, E), 
quant à elle, traduit la variation de l'énergie libre du diélectrique 
(ou la variation de l'énergie libre du champ dans le diélectrique) 
lors de la création du champ dans le diélectrique compte tenu du 
travail contre les sources extérieures. 

Cette analogie entre ô,U et 6,U d’une part, et entre F (T, D) 
et F’ (T, E) d'autre part, permet de choisir D ou £ comme variable 
indépendante en fonction de l'énoncé du problème. 

Magnétostriction, électrostriction et effet piézo-électrique. — 
Les expressions (10.22) et (10.23) donnant les différentielles des 
potentiels thermodynamiques des diélectriques (et les expressions 
analogues pour les magnétiques) permettent d'établir certaines 
relations entre leurs diverses propriétés. 

Ainsi, à partir de l'expression donnant le potentiel thermodyna- 
mique de Gibbs par unité de volume d’un magnétique 


d® = —S dT + V dp — J dH 
on trouve 
a) je 
(Gr) ( ôp E H° ce 


Ici, (0V/0H),,r est la variation du volume du magnétique sous l'effet 
du champ magnétique que l’on appelle magnétostriction volumé- 
trique ; (0J/0p)rm, la variation de l’aimantation avec la pression 
appelée effet magnéto-élastique en présence de champ magnétique 
extérieur (4 =£ 0) et effet piésomagnétique en l'absence de champ 
magnétique extérieur (H = 0). La relation (10.29) lie la magnéto- 
striction à ces effets. 
D'une manière analogue, de l’expression 


d® = — S dT + V dp — P dE 
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on tire pour les diélectriques la relation suivante entre l’électro- 
striction (0V/6E)r,p et l’effet piézo-électrique (6P/6p)r 5-0: 
1] 4 0P 
(Er, = ES (10.50) 

La formule (10.30), de même que (10.29), se rapporte également 
à l’effet piézo-électrique volumétrique bien que les phénomènes 
piézo-électriques s’observent généralement dans les cristaux suivant 
des directions cristallographiques bien déterminées *). Une plaquette 
découpée dans un cristal piézo-électrique et munie de deux électrodes 
subit, sous l'effet d’un champ électrique extérieur, une déformation 
qui donne lieu à des vibrations élastiques. Et inversement, une 
déformation excitée mécaniquement fait apparaître des charges 
électriques sur les électrodes de la plaquette. 

Les cristaux piézo-électriques trouvent de nombreuses applica- 
tions en radiotechnique, en électro-acoustique et ultra-acoustique et 
dans de nombreuses autres branches de la technique et de la science 
utilisant la conversion des phénomènes électriques périodiques en 
phénomènes mécaniques et vice versa. 

Refroidissement magnétique et nucléaire. — Le refroidissement 
d’un corps peut s’obtenir nonseulement lors de la détente adiabatique, 
mais également lors de tout autre travail adiabatique du système. 

Ainsi, de nos jours dans l’une des méthodes principales d’obten- 
tion de très basses températures (7 << 1 K) on utilise la démagnéti- 
sation adiabatique de nombreux sels paramagnétiques (alun de fer 
et d’aluminium). 

Le phénomène de variation de température lors de la démagné- 
tisation adiabatique porte le nom d'effet magnétocalorifique. La 
mesure quantitative (07/0H)s de cet effet peut se déterminer à partir 
de l'expression donnant la différentielle de l’enthalpie 7 du magné- 
tique placé dans un champ magnétique H: 


di = T dS + V dp — J dH. 


Cette quantité peut également s'obtenir directement del’expres- 
sion (10.12) donnant la variation de la température lors d’une détente 
adiabatique réversible: 


(7) _ T (9V/0T)h 
ps Ch 


? 


en y effectuant les changements p-— H et V —+J (vu que le travail 
de détente ôW = p dV et le travail de magnétisation ÔW — —H dJ). 


*) A la différence de l'effet piézo-électrique répandu (la polarisation élec- 
trique des corps déformés en l’ AR de champ électrique exterieur), l'effet 
piézomagnétique est un phénomène très rare qui s’observe dans certains anti- 
ferromagnétiques et ne se manifeste pas dans tous les autres magnétiques (bien 
que l'effet magnéto-élastique s’observe dans tous les magnétiques). 
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Ainsi, il vient 


Le) ____ T(0J/0T}y 
0H S_ Cu d 
où Cr est la capacité calorifique à intensité constante du champ 


magnétique. 

Pour les paramagnétiques J = xH. Suivant la loi de Curie. la 
susceptibilité magnétique des corps paramagnétiques parfaits varie en 
raison inverse de la température 


x =CIT, 
où C est la constante de Curie (C > 0). Il en résulte J — ES ; 
(S),= — et donc 
ôT CH 
(5x )s= re, > 


On voit que lors de la démagnétisaion (dH << 0) la température 
baisse (d7T << 0). A basse température, la capacité calorifique est 
suivant la loi de Debye proportionnelle au cube de la température : 


Ch = aT*, 
et donc 

(7) rs 

0H PS ; 5 DR 


Cela signifie qu'aux basses températures la variation de la tem- 
pérature peut être grande: inversement proportionnelle à la qua- 
trième puissance de la température. Toutefois, suivant le troisième 
principe de la thermodynamique, à une température voisine de O0 K 
la susceptibilité magnétique x cesse de dépendre de la température, 
de sorte que l’effet magnétocalorifique disparaît. Les températures 
basses limites qu’on peut atteindre par la méthode de démagnéti- 
sation adiabatique des sels paramagnétiques se déterminent par les 
forces d’interaction entre les spins électroniques (dipôle-dipôle, 
d'échange, etc.). Dès que la température du corps devient si basse 
que les magnétiques élémentaires passent, sous l’action des forces 
d'interaction, à un état ordonné, la méthode de démagnétisation 
adiabatique cesse d’être opérante. Actuellement, on a obtenu une 
température basse limite pour cette méthode égale à 0,001 K. En 
général, plus basse est la température à atteindre, plus faibles doi- 
vent être les interactions à utiliser dans la substance considérée. 
C'est pourquoi une autre voie à suivre pour atteindre des tempéra- 
tures voisines de 0 K consiste à utiliser le magnétisme nucléaire. 
Dans ce cas, les forces d’interaction ne se manifestent qu'à 1075 K. 
Par cette méthode on réussit à obtenir des températures de spin de 
l’ordre de 10-56 K [26], [27]. 


14% 


212 THERMODYNAMIQUE DES DIFFÉRENTS SYSTÈMES PHYSIQUES  [Ch. 10 


$ 91. Equilibre d’un système homogène 


Un système homogène peut être le siège de réactions chimiques 
entre ses parties constitutives ainsi que de processus apparentés tels 
que l’ionisation, la dissociation, la polymérisation, etc., qui sont, 
eux aussi, liés à une variation du nombre de particules contenues dans 
le système fermé. Tous les processus de ce genre sont généralement 
désignés par un seul terme de réaction chimique. 

Condition d'équilibre chimique.— Toute réaction chimique se 
déroule en général tant en sens direct qu'en sens inverse. Tant que 
l’état d'équilibre n’est pas atteint, la réaction en sens direct l’empor- 
te sur la réaction inverse. À l’état d'équilibre, les deux réactions 
opposées se déroulent avec la même vitesse, de sorte que la masse 
de la substance de chaque espèce ne varie pas avec le temps. Cher- 
chons la condition d'équilibre chimique. 

Une réaction chimique s'écrit sous la forme 


2 v,A,=0 (10.31) 


où À; sont les symboles chimiques des substances réagissantes ; 
v;, les nombres de molécules de ces substances dans la réaction 
(coefficients stæœchiométriques). Par exemple, pour la réaction 


2S0, L O: — 2S0; ou 2S0, + O, — 250, = 


les symboles À; et v; ont des valeurs suivantes : À, = SO., v, = 2, 
A: = 0, V=TL, A; =S0;,; %; = —2: 

Si le système est à température et pression constantes, le potentiel 
thermodynamique de Gibbs ® du système présente à l’équilibre chi- 
mique un minimum déterminé par la condition ô® = 0 ou par 


D (5 )r, 0 e= D WiôNi = 0, (10.32) 


? 


où ÔW; sont les variations possibles des nombres de molécules des subs- 
tances réagissantes dans la réaction considérée. Ces nombres sont 
proportionnels aux nombres v;: ÔN,/ôN, = v,/v.. Aussi, en substi- 
tuant v; à ÔW; dans la formule (10.32), obtient-on la condition 
d'équilibre chimique sous la forme suivante: 


D vi = 0. (10.33) 


La comparaison des formules (10.31) et (10.33) montre que pour 
obtenir la condition d'équilibre chimique il faut remplacer dans la 
formule de la réaction chimique les symboles À; par des potentiels 
chimiques u;, correspondants. Si le système est le siège de plusieurs 
réactions chimiques simultanées, l'équilibre se détermine par l’en- 
semble des équations (10.33) dont l’application à des réactions 
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chimiques concrètes exige que l’on connaisse les expressions des 
potentiels chimiques correspondants. 

Loi d’action de masse. — Pour les gaz parfaits le potentiel chi- 
mique est connu à une constante entropique près. Ceci permet d'éta- 
blir à l’aide de la relation (10.33) toute une série de lois qui gouver- 
nent les réactions chimiques se déroulant dans un mélange de gaz 
parfaits, lorsque chacun des gaz se comporte indépendamment des 
autres et a une pression partielle p;. 

Le potentiel chimique d’un gaz parfait (v. problème 5.3) est 


up =k&TInp+u(T), 


Bo (T) = cPT (À — In T) — Tss + uw. (10.34) 
Dans le cas d’un mélange de gaz on a pour le i-ième constituant 


Mi = ÀT In pi + oi (T), 


où p, est la pression partielle de ce constituant. 
La pression totale du mélange p = Zp;. Pour un gaz parfait 


Pi=P< = cp 
ê SM CE 
où c; est la concentration du i-ième gaz. Ainsi, 
di = ÀT 1n cp + loi (T), (10.35) 


et la condition d'équilibre chimique (10.33) pour des réactions se 
déroulant dans un mélange de gaz parfaits prend la forme 


D VAT In cp + pos (T)]== 0. 


d’où 


ET Dvina+kT > vin p+i Viloi (T) = 0, 


i 
; « { 
> In c'i = — Vi In p— ET » V:boi (T), 
i i î 
« 


_Y v, 
Hi=? Ÿ exp[-- D vu (T)]=ÆAe(T:p). (10.36) 


En considérant les v; comme positifs pour les substances entrant 
en réaction, et comme négatifs pour les produits de la réaction, 
récrivons (10.36) sous la forme 


I] c}i ] Il = KT, p). (10.37) 


Les équations (10.36) ou (10.37) traduisent la loi d'action de 
masse : le rapport du produit des taux de concentration des substances 
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entrant en réaction (c'est-à-dire de leurs masses actives) au produit 
des taux de concentration des produits de la réaction avec des exposants 
égaux aux coefficients stæœchiométriques est une constante à température 
et pression constantes. 

La grandeur 


Vs, 


ai 
K.(p, T)=p © exp — 7 2 vit (T)] 


est appelée constante d'équilibre chimique. E variation de À cs T) 


en fonction de la pression se détermine entièrement par le facteur p î … 
tandis que la détermination de sa variation en fonction de la tempé- 
rature exige qu'on formule des hypothèses supplémentaires sur les 
propriétés des gaz (variation des capacités calorifiques avec la 
température et autres). 

La loi d'action de masse est également valable pour les réactions 
entre les substances dissoutes, parce que les solutions faibles se 
comportent comme des gaz parfaits. 

Si dans une réaction la somme $\v, est nulle, la constante Æ,(p, T) 


ne dépend nullement de la pression, comme cela se produit par 
exemple lors de la dissociation de l'hydrogène iodé: 


HI = H,+L. 


La loi d’action de masse peut s'exprimer non seulement par les 
concentrations mais également par les pressions partielles, si l’on 
introduit dans l'équation (10.33) de l’équilibre chimique pu; = 
= ÀT In p; + oi (T): 


Il Pit =Kp(T). 


La constante d’ équilibre Kp (T) est alors tout à fait indépendante 
de la pression et ne varie qu’ avec la température. Dans certains cas 
cette forme de la loi d’action de masse s'avère plus commode. 

Loi de dilution d’Ostwald.— Lors de la dissolution d’une 
substance quelconque (par exemple, du sel de cuisine NaCl) dans un 
solvant (eau) on assiste à la dissociation de cette substance, c’est-à- 
dire à la décomposition des molécules de la substance dissoute en ions 
positifs et négatifs (Na+, C1-) et en même temps au processus inverse 
de formation de molécules neutres à partir d’ions. A l’équilibre, ces 
deux processus s'effectuent dans la même mesure: le nombre de 
molécules dissociées est égal au nombre de molécules formées. Le 
phénomène de dissociation peut être considéré comme un cas parti- 
culier de réaction chimique, et l'état d'équilibre lors de la disso- 
ciation, comme un cas particulier d’équilibre chimique. 

Appliquons à cet équilibre la loi d'action de masse. Du point de 
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vue quantitatif, la dissociation se caractérise par la grandeur à = 
— n/N appelée degré de dissociation (n est le nombre de molécules 
dissociées de la substance dissoute, NV, le nombre total de molécules 
de la substance dissoute). 

Soit N, le nombre de molécules du solvant. Alors, la concentra- 
tion de la substance dissoute c = V/N,, la concentration des ions 
positifs de cette substance c, = n/N,, celle des ions négatifs c, = 
— n/N, et celle des molécules non dissoutes de la substance c, = 
= (N — n)/N,. 

Suivant la loi d'action de masse on a à l’état d'équilibre 


CiCs Ca =, 
où Æ est la constante de dissociation, ou encore 
n/No-n/No (NINo)3-(r/N)° K 


| ne — NN IN — 
d'où 
a*c/(1 — x) = À. 


Cette équation traduit la Loi de dilution d'Ostwald. Elle lie le degré 
de dissociation & à la concentration c de la substance dissoute et 
montre que lorsque la concentration diminue (c'est-à-dire lorsque la 
dilution augmente), le degré de dissociation augmente. Dans des 
solutions très faibles, lorsque c—+ 0, le degré de dissociation a — 1, 
c'est-à-dire que presque toutes les molécules sont dissociées. 

Le degré de dissociation & peut être déterminé à partir de la 
formule donnant la conductivité électrique © de la solution que l’on 
obtient en théorie de la dissociation électrolytique : 


o= Fan(u*+u”), 


où F est la constante de Faraday ; n, la concentration égale au nom- 
bre de moles de la substance dissoute par unité de volume de la solu- 
tion; u* et u- sont les mobilités des ions positifs et négatifs de la 
substance. 

La confirmation expérimentale de la loi de dilution d’Ostwald 
prouve bien que la théorie de la dissociation électrolytique est 
exacte. 

Equilibre d’ionisation thermique. Formule de Saha.— À une 
température suffisamment élevée (lorsque le composé chimique est 
totalement dissocié), les collisions entre les atomes de gaz provoquent 
leur ionisation. Il en résulte la décomposition d’une partie des 
atomes en un ion positif ÀA* et un électron e. En même temps il se 
produit un processus inverse, c’est-à-dire la recombinaison au cours 
de laquelle l'ion et l’électron se réunissent en un atome neutre. 
A l'équilibre, ces deux processus se déroulent à la même vitesse. 
L'équation de la réaction est de la forme 


A = At +e. 
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Appliquons la loi d’action de masse à cet équilibre d’ionisation 
thermique d’un gaz monoatomique et cherchons le degré d'ionisa- 
tion « du gaz (qui détermine le rapport du nombre d’atomes ionisés 
au nombre total des atomes) en fonction de la pression, de la tem- 
pérature et des paramètres individuels du gaz. 

A l'équilibre, les concentrations des atomes neutres, des ions et 
des électrons sont respectivement égales à 

N—aN __1—a __ « 
N+aN 1+a TT 1+a ? 
Ev,=vhvr+v—1—1—1— —1. (10.38) 


L'application de la loi d’action de masse donne (1 — a*)/a° — 
= pK (T), d’où 


C— CC, 


1 
VIFPA QT) 
La constante d'équilibre chimique est 


1 
K (T)= [exp— Viboi (7) |. 
i 
Des formules (10.34) et (10.38) il ressort que 
À vibes (T) = Uo+Uÿ — Hoe (T)- 


œ 


Pour , (T) d’un gaz électronique (pour lequel C, = /, k et 
Uye = 0), on a 


Uge(T)=4T In —— 


(xT)°/2 ? 
où la constante b est liée à la constante entropique s, et est égale à 
1 h? \9,/2 
de EE 2nm 2 


Dans le cas de gaz monoatomiques on pose généralement u, = 0, 
c'est-à-dire qu’on compte l'énergie à partir du niveau normal de 
l’atome. L’énergie d’un atome ionisé est alors égale à 

us = Î = eV, 


où PV est le potentiel d’ionisation de l’atome ; e, la charge de l’électron. 
Ainsi, on a 


b __bexp[Z/(AT)] 
2 vehor(T)= —ÉTinr 8, KDE 
1 
10.38’ 
. / 1 bp exp WT) 
] (kT)°/2 
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Cette expression traduisant la variation du degré d’ionisation & 
en fonction de la pression et de la température a été obtenue par le 
physicien indien M.N. Saha et porte le nom de formule ou d’équation 
de Saha. Elle montre que « croît rapidement avec la température. 
La connaissance de & peut être utilisée pour la détermination de la 
temperature. Le facteur de l’exponentielle est très petit, si bien 
qu'à une température telle que ÀT — 1, a = 1 et le gaz est pratique- 
ment totalement ionisé. 

La formule de Saha a trouvé des applications importantes en 
physique de l’atmosphère stellaire. Ainsi, l’étude des spectres de 
rayonnements émis par diverses couches de l’atmosphère solaire 
a montré que dans des couches plus profondes de l’atmosphère, où la 
température est plus élevée, le degré d’ionisation &« des vapeurs de 
calcium est plus faible que dans les couches externes plus froides. 
Cette particularité du spectre de l’atmosphère solaire est liée d'après 
Saha au rôle joué par la pression p : l'augmentation du degré d'ioni- 
sation lorsque la pression diminue est plus rapide que sa diminution, 
lorsque la température baisse au passage des couches profondes aux 
couches extérieures de la chromosphère. 

Equilibre des systèmes imparfaits. Fugacité et activité. — L'in- 
fluence des interactions moléculaires sur les propriétés thermodyna- 
miques du gaz peut être exprimée si l’on introduit la fugacité ou 
J’activité du gaz. A l’aide de ces grandeurs les gaz réels se décrivent 
par des équations du même type que les gaz parfaits. 

Suivant la formule (10.35), le potentiel chimique d’un gaz parfait 
s'exprime par 


nm = ho (T7) + &T In p. 


Ecrivons une expression analogue pour le potentiel chimique de 
tout gaz réel 


u=u(T)+ATInf(T, p), (10.39) 


où u, (T7) est la même fonction que pour le potentiel chimique d'un 
gaz parfait dans (10.35), et la fonction f (7, p), qui tient compte de 
l’imperfection du gaz, s'appelle fugacité. 

En écrivant le potentiel chimique d’un système imparfait sous 
la forme (10.39), on peut étendre à ces systèmes les propriétés éta- 
blies pour les systèmes parfaits. C’est ainsi qu'en utilisant la fugacité, 
on obtient pour la loi d'action de masse des gaz réels la mème for- 
mule que pour les gaz parfaits: 


EX =K,(T), (10.40) 


o À,(T) a la même valeur que pour un mélange de gaz parfaits. 
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Pour un gaz de Van der Waals, la fugacité se détermine à partir 
de la formule 


jee (p+)er( #2). 


Dans le cas des équations d'état plus complexes, les expressions 
de f (7, p) deviennent plus encombrantes. Néanmoins, l’utilisation 
de la fugacité permet de simplifier de façon notable l’étude des 
propriétés des gaz réels lors des transformations isothermes, quand }/ 
peut être déterminée sans avoir recours à l'équation d'état complète. 
L'expression (10.35) donnant le potentiel chimique d’un gaz parfait 
peut encore s’écrire sous la forme 


pe = UT, p) +kT Inc, (10.41) 


où (7, p) = Hoi (T) + FT In p. | 
En étendant cette équation aux gaz réels, écrivons 


Hi — pi (T, P) Al KT In di, (10.42) 


où u° (7, p) est la mème fonction que dans l’expression (10.41), et 
tous les effets liés à l'interaction moléculaire sont compris dans la 
fonction a; (T;:p;c1;...,;c4) que l’on appelle activité du composant 
i. La grandeur 


ve = Giles (10.43) 


s'appelle coefficient d'activité du i-ième composant. On tire de la 
formule (10.42) 


Mi = +AT In y: (10.44) 


Pour un mélange de gaz parfaits tous les coefficients d'activité 
sont égaux à l’unité. Les valeurs de 1 — y; ou de In y; peuvent donc 
être utilisées en tant que mesure des écarts par rapport aux lois 
des gaz parfaits. 

Il n’est pas difficile d'établir la relation entre la fugacité et le 
coefficient d'activité: 


fa PiVi- (10.45) 


$ 52. Equilibre d’un système hétérogène 


Passons maintenant à l’étude de l'équilibre entre les phases 
d’un système hétérogène à À composants comportant n phases. Les 
grandeurs se rapportant à des phases et composants différents seront 
affectées de deux indices, l’indice supérieur désignant la phase et 
l'indice inférieur, le composant : par exemple, u° signifie le potentiel 
chimique du premier composant sous la deuxième phase. 

Conditions d’équilibre d’un système hétérogène.— L'état d’équi- 
libre interne d’un système à deux phases d’une même substance 
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quelconque (v. $ 27) est atteint lorsque 
T'=T”, p=p", '—=u", (10.46) 


c'est-à-dire à l’égalité des températures, des pressions et des poten- 
tiels chimiques dans les deux phases, ou encore lorsque 


L' (7, P) = y" (T7, P). 


En ce qui concerne l'équilibre entre deux phases de substances 
différentes, ses conditions sont 


Ti =T;, pi =p;, (10.47) 


c'est-à-dire l'égalité des températures et des pressions dans les deux 
phases. Quant aux potentiels chimiques, aucune condition ne leur 
est imposée dans ce cas, ce qui est physiquement parfaitement 
évident sans procéder aux calculs, parce qu'aucun échange de parti- 
cules ne peut se produire entre de telles phases. 

Les formules (10.46) et (10.47) permettent de conclure qu’à 
l’état d'équilibre d’un système à z phases et À composants la tem- 
pérature, la pression et les potentiels chimiques de chacun des com- 
posants dans toutes les phases sont les mêmes: 


T'=T=T"—... = TO, (10.48) 
p=p =p"—=...— pl), (10.49) 
M == =... = up, 

M=b=m =... = po, (10.50) 
UR = ui = =... = pu 


Les équations (10.48) à (10.50) expriment les conditions d’équi- 
libre d’un système hétérogène (v. problème 10.7). 

Règle des phases de Gibbs.— Les conditions d'équilibre d’un 
système hétérogène que nous venons d'obtenir permettent de déter- 
miner le nombre de phases (comportant plusieurs composants) 
pouvant se trouver simultanément en équilibre l’une avec l’autre ou 
le nombre de variables indépendantes des systèmes hétérogènes 
qu'on peut faire varier sans que l'équilibre entre les phases soit 
troublé. Ce problème a été résolu par Gibbs, et le résultat qu'il 
a obtenu est connu sous le nom de règle des phases de Gibbs. 

Etablissons cette règle. 

Soient T et p la température et la pression communes à toutes 
les phases d’un système hétérogène en équilibre. En vertu de (10.50), 
les potentiels chimiques de chacun des composants dans toutes les 
phases en équilibre doivent être les mêmes: 


ui= pu (j=1, 2, a ë, $ = 1; des 0); 
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Le nombre total de ces équations, qui expriment les conditions 
d'équilibre d’un système hétérogène, est égal à k (7 — 1). L'état 
d’un système hétérogène se définit par p, T et par (4 — 1) concentra- 
tions indépendantes des divers composants dans chacune des pha- 
ses *), c'est-à-dire par 2<+nm(k — 1) variables indépendantes. 
Dans ces conditions, le système de À (n — 1) équations (10.50) 
aura une solution si le nombre d'équations qui le constituent 
ne surpasse en aucun cas le nombre de variables, c’est-à-dire si 
k(n—1)<2+n(k —1), d'où on tire 


n<k +2. (10.51) 


Cette relation établit que le nombre de phases qui peuvent se 
trouver à la fois en équilibre dans un système à À composants ne peut 
pas être supérieur à # + 2, et elle s'appelle règle des phases de Gibbs. 

Si le nombre r de phases d’un système thermodynamique est infé- 
rieur à À + 2, les (k + 2 — n) variables dans les équations (10.50) 
peuvent évidemment avoir des valeurs arbitraires. Cela signifie que 
k + 2 — n variables peuvent être modifiées sans que soient changés 
le nombre et la nature des phases du système. Le nombre de variables 
indépendantes qui peuvent être modifiées de façon quelconque (dans 
des limites finies) sans que l'équilibre du système hétérogène soit 
troublé est appelé nombre f de degrés de liberté thermodynamique du 
système. Il est évident que 


RE DE (10.52) 


La relation (10.52) étant équivalente à (10.51), on l’appelle aussi 
règle des phases de Gibbs. 

La règle des phases sous la forme (10.51) est obtenue pour un 
système hétérogène soumis à la seule force de pression. Si le système 
est soumis à q forces généralisées, le nombre 2 (correspondant aux 
variables p et 7) doit être remplacé dans l’expression de la règle des 
phases par le nombre q + 1 et pour un tel système la règle des phases 


s’écrira sous la forme 
nZ<Sk+q+i (10.53) 
ou encore sous la forme 
f=k+q+i-—n. (10.54) 


*) Les concentrations indépendantes dans chaque phase sont au nombre de 
(4 — 1), parce que les concentrations de tous les 4 composants dans chaque 
phase sont liées par la relation 


h Ni 
S i=Y k ri 
C» HN Ni 
r=1 r=sl = T7 
r=i 


c'est-à-dire que la somme des concentrations de tous les composants dans toute 
i-ième phase est égale à l'unité. 
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Courbes d'équilibre entre les phases. Point triple. — Suivant la 
règle des phases de Gibbs le nombre de phases qui peuvent se trou- 
ver simultanément en équilibre dans un système à k# composants est 
égal au plus à & + 2[v. (10.51)]. Dans le cas d’un système à un seul 
composant (& — 1), le nombre maximal de phases en équilibre est 
évidemment fmax —= # + 2 = 3 et dans le cas d’un système binai- 
re, fimax —= 4- | | 

A l'équilibre entre deux phases (7 = 2) d une substance à un 
seul composant (4 — 1) le nombre de degrés de liberté f = k + 2 — 
— n = 1. Cela découle également de la condition d'égalité des poten- 


À T 
Fig. 30 Fig. 31 
tiels chimiques pu” (p, T) = up” (p, T), qui lie entre elles la tempé- 


rature et la pression dans les phases. Une de ces variables peut 
être prise comme indépendante et alors 


P =Pp(T) (10.55) 
exprime l'équation de la pression en fonction de la température 
à l'équilibre. Si l'on porte la température en abscisses et la pression 
en ordonnées, les points correspondant à l'équilibre entre les phases 
se situeront sur une certaine courbe (10.55) appelée courbe d'équilibre 
des phases. Les points situés de part et d’autre de cette courbe corres- 
pondent à divers états homogènes du corps. Au changement d'état le 
long de la ligne droite qui coupe la courbe d'équilibre (ligne en 
traits interrompus de la figure 30) le point d’intersection est celui de 
séparation des phases. A partir de ce point le système passe à une 
autre phase. La courbe d'équilibre des phases constitue donc une 
frontière de la stabilité d'une phase par rapport à ses variations 
discontinues. 


L'équilibre entre trois phases d'une même substance est défini 


par deux équations 
u (7, p)=u"(T, p), 


140.56 
u'(T, P)=p"(T, p) SN 
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à deux variables. Ces équations donnent des valeurs bien déterminées 
de T7 et p à l’équilibre entre trois phases d’une même substance 
(le nombre de degrés de liberté f — 0). L'état défini par ces valeurs 
des variables T'et p s'appelle point triple. Dans un diagramme T-p 
le point triple s'obtient par chaque intersection de deux des trois 
phases *) (fig. 31). Le point triple de l’eau correspond aux valeurs 
suivantes: { — 0,0100 °C; p — 509 Pa — 4,58 mm de mercure. 

Des courbes analogues pour l'équilibre entre deux phases peuvent 
s’obtenir également pour des systèmes binaires si l’on représente, 
par exemple, la variation de la pression d’un système binaire dipha- 
sique en fonction de la concentration d'un composant quelconque 
dans l’une des phases. 

Equilibre des systèmes binaires. Equation fondamentale de la 
théorie de l’équilibre des systèmes binaires.— Considérons mainte- 
nant l'équilibre entre les différentes phases à deux composants 
indépendants, c’est-à-dire l'équilibre des systèmes binaires. De tels 
systèmes jouent un rôle important en chimie et en métallurgie. 

D'après la règle des phases de Gibbs, le nombre maximal de phases 
en équilibre entre elles est égal dans le cas de systèmes binaires à 4. 
Ces quatre phases coexistent seulement au point quadruple pour 
lequel tous les paramètres du système (7. p et la composition des 
phases) sont entièrement déterminées. Dans le cas de coexistence de 
trois phases, le système possède un degré de liberté, c'est-à-dire 
qu'un des paramètres peut être choisi arbitrairement ; le plus souvent 
ce paramètre est la pression. 

Le cas le plus intéressant est celui de coexistence de deux phases 
d’un système binaire, parce que tous les autres cas peuvent y être 
ramenés. 

Dans un système binaire on a déjà deux paramètres qu'on peut 
choisir arbitrairement : on peut se donner, par exemple, la tem- 
pérature et la composition d’une des phases (la concentration d’un 
composant quelconque), et l’état d'équilibre ne sera possible qu’à 
une pression déterminée, ou bien on peut choisir arbitrairement la 
pression et la composition d’une des phases. Dans ce dernier cas 
l'équilibre ne sera possible qu’à une température déterminée. Recher- 
chons l'équation fondamentale de l'équilibre entre deux phases 
d’un système binaire. 

A cet effet, écrivons pour chacune des phases d’un système binaire 
l'équation de Gibbs-Duhem (5.54): 


S”" dT — V' dp + N; du + NV, du, = 0, 


10.57 
S” dT — V" dp + N° du, + N° du, = 0 2490 


*) Actucllement on ne connaît qu’une seule substance — l’hélium — 
dont les courbes de fusion et de vaporisation ne se coupent pas. c'est-à-dire que 


la courbe de sublimation et le point triple n'existent pas: la phase liquide 
existe jusqu’à 0 K. 
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(dT, dp, du ne sont pas assortis d'indices de phase parce qu’à l’équi- 
libre T° =T”, p =p", u = u”). 

Faisons disparaître du, dans les équations (10.57). À cet effet, 
multiplions la première des équations (10.57) par :V: et la seconde 
par NV, et soustrayons la première équation de la seconde, ce qui 
donne 


(S"N4 — S'N:) dT — (VN: — V'N:) dp + 
+ (NIN: — N'N°) du, —0. (10.58) 


C'est l'équation de base de la théorie de l'équilibre des systèmes binaires. 
En utilisant cette équation on peut établir toutes les lois qui régis- 
sent les systèmes binaires. C’est l’équilibre entre les solutions binai- 
res liquides et leurs vapeurs qui présente le plus grand intérêt. 

Les lois essentielles auxquelles obéissent de tels systèmes binai- 
res ont été établies par le chimiste russe D. P. Konovalov (v. pro- 
blème 10.14). 


$ 53. Thermodynamique du rayonnement 


Les lois de la thermodynamique ont un caractère d’universalité 
en ce sens qu'elles sont applicables aux systèmes contenant un grand 
nombre de corpuscules de toute nature, c’est-à-dire tant aux systè- 
mes classiques qu’aux systèmes quantiques, tant à la substance qu’aux 
champs, et en premier lieu au champ électromagnétique — au 
rayonnement — qui est lui aussi un système corpusculaire. 

Le rayonnement qui est dans une certaine région de l’espace en 
équilibre avec les corps environnants est appelé rayonnement en 
équilibre thermique avec la matière. On sait que lorsque les corps sont 
en équilibre thermique, leurs températures sont égales. Aussi la 
température d'un rayonnement en équilibre avec d’autres corps 
est-elle égale à celle de ces corps *). 

En thermodynamique, le rayonnement en équilibre est considéré 
comme un système défini par un volume Ÿ, une température 7 et 
une pression p. 

En électrodynamique, on entend par rayonnement en équilibre 
une suite continue d'ondes électromagnétiques (dont les fréquences 
s'étendent de O0 à co) émises par des particules en mouvement désor- 
donné des corps environnants. Dans le cas d’un tel rayonnement 
« naturel » les amplitudes et les phases des ondes sont réparties sui- 
vant le spectre d’une manière tout à fait désordonnée. 

Soit u. dv l'énergie spécifique des ondes dans l'intervalle de 
fréquence v, v + dv (où u, est la densité spectrale de rayonnement). 


*) L'idée de température d’un rayonnement en équilibre a été émise pour 
la première fois en 1893 par le physicien russe B. V. Golitsyn, ce qui a permis 
d'appliquer la thermodynamique au rayonnement dans toute sa mesure. 
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Alors l'énergie spécifique totale du rayonnement a pour valeur 


u = \ u,, dv, (10.59) 
0 
et l'énergie totale du rayonnement dans le volume Ÿ s'exprime, 
étant donné son isotropie, par 


U = uV. (10.60) 


D'une manière analogue, si s,dv est l’entropie par unité de 
volume du rayonnement aux fréquences comprises dans l'intervalle v, 
v + dv, l’entropie spécifique totale du rayonnement en équilibre 
s'exprime par 


s= |s,dv, (10.61) 
0 


et l’entropie du rayonnement dans le volume Ÿ par 
S = SV. 


Si e,dv est l'énergie des ondes aux fréquences comprises dans 
l'intervalle v, v + dv émises par unité de surface d’un corps par 
unité de temps, la grandeur &,, elle, est la densité spectrale d'émittance 
énergétique de ce corps dans l'intervalle donné de fréquences à une 
température donnée. 

Si une énergie rayonnante ®, dv aux fréquences comprises dans 
l'intervalle v, v + dv tombe sur un corps, dans le cas général une 
partie ®,,dv de cette énergie est absorbée, une partie ®,,dv est 
réfléchie et une partie ®.. dv passe à travers le corps, dans ces con- 
ditions, il est évident que 


Da AV + D, AV + Dax dv = ®, dv, 


®, D ES _ 
++ = 1. (10.62) 


Ici, D,./D, = « est le coefficient d'absorption du corps ; ®,,/®, — 
—= p, le coefficient de réflexion et ®,./d, = —, le coefficient de 
transmission. Toutes ces grandeurs sont rapportées à l’unité d'inter- 
valle de fréquences s'étendant de v à v + dv, sont dénuées de dimen- 


sions et varient dans les limites de zéro à l’unité, car en vertu de 
(10.62) 


a +p+Tt=1. 


Les corps qui absorbent complètement toutes les radiations 
incidentes, quelle que soit leur fréquence («a = 1, p = t = O), 
sont appelés corps absolument noirs ou tout simplement corps noirs. 
Les corps qui réfléchissent complètement toutes les radiations inci- 
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dentes (p = 1, « = t = 0) sont appelés corps miroirs ou corps blancs. 
Les corps qui transmettent complètement toutes Les radiations 
incidentes (t = 1, & = p = 0) sont appelés corps parfaitement trans- 
parents. 

Dans la nature, il n'existe pas de corps qui présentent de telles 
propriétés absolues, et pourtant de nombreux corps peuvent être 
rangés de façon approchée dans l’une ou l’autre classe. Par exemple, 
la suie est approximativement noire (&œ = 0,95), mais le noir de 
platine est encore plus noir. La meilleure approximation du corps 
absolument noir est constituée par une enceinte isotherme percée 
d'un petit orifice. Le rayonnement qui pénètre à travers cet orifice 
à l’intérieur de l'enceinte se trouve absorbé pratiquement en totalité 
par suite de multiples réflexions sur les parois de l'enceinte, de 
sorte que le coefficient d'absorption de l’orifice peut être considéré 
comme égal à l’unité. Suivant le second principe de la thermodyna- 
mique, la composition spectrale u, du rayonnement à l’intérieur 
d’une enceinte est la même que dans une enceinte à parois « noires », 
c'est-à-dire que ce rayonnement ne se détermine que par la tem- 
pérature des parois et est tout à fait indépendant de la nature de la 
substance des parois [dans le cas contraire on pourrait réaliser le 
moteur perpétuel de seconde espèce (v. problème 10.15)]. C’est 
pourquoi le rayonnement intérieur qui s'échappe par l’orifice est 
identique par son intensité et sa composition spectrale au rayonne- 
ment du corps noir à la température T et 


Ey = 2 CU, (10.63) 


où c est la vitesse de la lumière dans le vide (v. problème 10.16). 

Le rayonnement à l’intérieur d’une enceinte à parois spéculaires 
est nul si l'enceinte ne renferme aucun corps, aussi élevée que soit 
sa température, parce que de telles parois n’émettent aucun rayonne- 
ment. Toutefois, si nous ouvrons le volet d’une paroi et introduisons 
de l’extérieur un rayonnement aux différentes fréquences émis par 
des corps aux températures différentes *), ce rayonnement quelcon- 
que introduit dans l'enceinte n’y subira aucun changement. En 
effet, il ne peut être ni amplifié par émission, ni affaibli par absorp- 
tion, ni modifié par interaction entre les rayonnements de spectres 
différents, car en vertu du principe de superposition les rayonnements 
distincts n'interagissent pas entre eux. Dans une enceinte à parois 
blanches (à réflexion totale) il s'établit un équilibre thermodynami- 
que entre les rayonnements aux températures différentes, de sorte 
qu’en chaque point coexisteront simultanément plusieurs tempéra- 
tures différentes. Mais cet équilibre ne sera pas stable (v. problè- 
me 10.22). Si l’on permet aux rayonnements de passer les uns dans 


*) C'est la température du corps noir ayant émis le rayonnement de fréquen- 
ce déterminée qui est appelée température de rayonnement. 
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les autres, ce qui s'obtient par l’introduction dans l'enceinte d’un 
grain de poussière noire qui émet et absorbe la lumière et joue le 
rôle d’intermédiaire lors de l’échange d'énergie entre les rayonne- 
ments aux différentes fréquences, le rayonnement passe alors à l’état 
d'équilibre stable, c’est-à-dire devient le rayonnement du corps 
noir, et tous les rayonnements spectraux acquièrent une même tem- 
pérature. 

L'application de la thermodynamique aux rayonnements permet 
d'établir toute une série de lois: 

1) l'existence de la pression de radiation (pression de lumière) ; 

2) la loi de Kirchhoff indiquant que le rapport de l’émittance 
énergétique spectrale e, au coefficient d'absorption p est indépen- 
dant de la nature de la substance: 

3) la loi de Stefan-Boltzmann sur la dépendance de la densité 
totale d’émittance énergétique uw du rayonnement en équilibre vis- 
àa-vis de la température T ; 

4) la loi de Wien sur les propriétés de la fonction de la densité 
spectrale u, du rayonnement ; 

5) la croissance d’entropie lors du processus réversible de réfrac- 
tion de la lumière par suite de la cohérence entre les rayons réfléchi 
et réfracte. 

Essayons d’obtenir ces résultats ainsi que certains autres pour 
le rayonnement en équilibre. 

Existence de la pression de lumière.— Pour la première fois 
l'existence de la pression de radiation a été démontrée sur la base 


ai EF 


Fig. 32 


8 


du second principe de la thermodynamique en 1876 par le physi- 
cient italien A. Bartoli en résultat de l'expérience mentale sui- 
vante. 

Soient deux corps noirs À et B aux températures constantes 7, 
et T,; (T; >> T2) reliés l’un à l’autre par un cylindre vide à parois 
blanches (fig. 32). A ses deux extrémités le cylindre est muni de fentes 
pour des pistons mobiles à parois spéculaires. Retirons du cylindre le 
piston P, en laissant le piston P, tout près de la surface du corps À. 
Tout le volume du cylindre sera rempli par le rayonnement en équi- 
libre émis par le corps B. Introduisons le piston P,, retirons le pis- 
ton P, et déplaçons le piston P, jusqu’à ce qu’il entre en contact 
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avec le corps À. Dans ce cas, tout le rayonnement dans le cylindre 
sera absorbé par le corps À et le cylindre sera de nouveau rempli du 
rayonnement en provenance du corps B. 

Introduisons maintenant le piston P, en le plaçant près de la 
surface du corps B et, après avoir retiré le piston P., mettons le 
piston P, en contact avec le corps À. Toute l’énergie émise par le 
corps B sera de nouveau absorbée par le corps À. 

En répétant périodiquement cette opération, on peut faire passer 
n'importe quelle quantité d'énergie de rayonnement du corps B au 
corps À, de sorte que le corps À 
s'échauffera et le corps B se refroi- 
dira, c'est-à-dire que la chaleur 
sera transférée d'un corps plus 
froid à un corps plus chaud. Etant 
donné qu’en vertu du second prin- 
cipe cela ne peut se produire qu’à 
condition de dépenser un travail 
déterminé, le déplacement du pis- 
ton dans l’expérience considérée Pi 

: : À g. 33 
doit également s'accompagner 
d'une dépense de travail. I] s’en- 
suit que le rayonnement exerce une pression sur le piston et que 
cette pression est d’autant plus grande que la température de 
rayonnement est plus élevée. 

Quant à la dépendance de la pression de radiation vis-à-vis de la 
température, elle est impossible à déterminer à l’aide de la seule 
thermodynamique de même qu’en général les équations d’état et 
d'énergie (v. $ 5). Néanmoins, en tenant compte du caractère électro- 
magnétique du rayonnement (c'est-à-dire en faisant usage des lois 
de l’électrodynamique), on peut exprimer la pression p de lumière 
moyennant la densité d’émittance énergétique x du rayonnement en 
équilibre et obtenir pour elle, en partant des lois générales de la 
thermodynamique, aussi bien l'équation d'état que l’équation 
d'énergie. Suivant les lois de l’électrodynamique on a 


p = Lu, (10.64) 


ce qui coïncide avec la formule exprimant la pression d’un gaz par- 
fait, quantique et relativiste (3.31). L'expression (10.64) est facile 
à obtenir si l'on considère le rayonnement en équilibre comme un 
ensemble de photons dont les chocs contre la paroi déterminent la 
pression (v. problème 10.17). L'existence de la pression de lumière 
a été démontrée expérimentalement pour la première fois en 1901 
par P. N. Lébédev à la faculté de physique de l’Université de Moscou. 

Loi de Kirchhoff. — Soit une enceinte fermée (fig. 33) renfermant 
deux corps : un corps noir À et un corps non noir B. A l’état d’équi- 
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libre les températures et les rayonnements de ces corps sont les 
mêmes, et la quantité d'énergie émise pendant un temps quelconque 
par unité de surface de chacun des corps est égale à la quantité 
d'énergie absorbée par les corps pendant le même temps. 

La densité d’énergie de rayonnement dans l'enceinte étant 
partout la même, une même quantité d'énergie ®, dv tombe en 1Âs 
sur l’unité de surface de chacun des corps. Si en est le pouvoir émissif 


du corps noir, on a à l'équilibre ®, dv = e"dv et 
en — D. (10.65) 


Le corps non noir n'absorbe qu'une partie ®, dva, de toute 
l'énergie incidente ®, dv. A l'équilibre, ®,dv «&, = &, dv, d’où, 
compte tenu de la formule (10.65), on tire 


e/a, = eù = Ct(T, v). (10.66) 


Cette relation exprime la Loi de Kirchhofj : Le rapport de l’émittance 
énergétique spectrale d'un corps à son coefficient d'absorption à une 
température donnée ne dépend pas des propriétés physiques du corps et est 
égal à l'émittance énergétique spectrale du corps noir. 

Le rapport e./«, est une fonction universelle de la température et 
de la fréquence. Elle est égale, à un facteur numérique près, 
à la densité spectrale du rayonnement en équilibre u,—u, (v, T) 
dans la cavité de tout corps à une température donnée [v. (10.63)]. 

Kirchhoff a laissé aux physiciens le problème de la détermination 
de cette fonction universelle. Les solutions progressives de ce problè- 
me sont liées aux noms de Boltzmann, Wien, Jeans, Michelson, 
et sa solution définitive est due à Planck qui a introduit le premier 
les concepts quantiques dans la physique. 

Loi de Stefan-Boltzmann.— Appliquons au rayonnement en 
équilibre l’équation (3.27) qui lie les équations d’état et d’énergie: 


2 ARS CLS 
T5), = oV } +. 
Pour le rayonnement en équilibre p = u/3 et U — uV et donc 
[v. (3.27)] 
du 
T7 =4u. (10.67) 


On en obtient après l’intégration la variation de la densité totale 
d'énergie du rayonnement en équilibre en fonction de la température 


u = OT", (10.68) 


que l’on appelle loi de Stefan-Bolfzmann: la densité d'énergie du 
rayonnement en équilibre est proportionnelle à la quatrième puissance 
de la température thermodynamique. 
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Stefan a établi cette loi en 1879 sur la base de résultats expéri- 
mentaux, et Boltzmann l’a obtenue en 1884 sur la base du second 
principe de la thermodynamique par le procédé que nous venons de 
décrire. 

La constante d'intégration © (constante de la loi de Stefan-Boltz- 
mann) ne se détermine pas thermodynamiquement. Les expériences 
et la physique statistique donnent la valeur suivante: © — 
—7,64.10"16 J/(Ki:m°). 

Equations d’état et d’énergie et entropie du rayonnement en 
équilibre. — Nous sommes maintenant en mesure d'écrire les équa- 
tions d’état et d’énergie du rayonnement en équilibre : 


D =": 01", (10.69) 
U = oT“y. (10.70) 


Connaissant ces équations il n’est pas difficile de calculer l'entro- 
pie du rayonnement. En effet, de l’équation 


dS __ 6Q __dU<+pdV __Vdu+(p+u) dv 
Te T A pe  Ll 

on obtient dS = 4oŸT* dT + &/, oT* dV = {/,o (3VT* àdT + 

+ TS dV) = d (3 TV), d’où 


S = 4,0 T3V (10.74) 


[en vertu du troisième principe de la thermodynamique (S = 0 
à T =0K), la constante additive dans l’expression (10.71) de l’en- 
tropie est prise égale à zéro). 

Puisque dans une transformation adiabatique S — Cte, la for- 
mule (10.71) permet de trouver l'équation de l'’adiabatique du 
rayonnement en équilibre VT* — Cte ou encore 


pVss = Cte, (10.72) 

En comparant l'équation (10.72) à l’équation (2.13) de l’adiaba- 
tique d'un gaz parfait, on constate que dans les transformations 
adiabatiques le rayonnement en équilibre se comporte comme un 
gaz parfait avec le rapport des capacités calorifiques y = “/;. Mais 
cela ne signifie nullement que y — ‘/, pour le rayonnement en 
équilibre, il est égal à l'infini (v. problème 10.26). 

Potentiels thermodynamiques ct condition de stabilité du rayon- 
nement en équilibre. — Pour le rayonnement en équilibre, de même 
que pour un gaz parfait (pour lequel les équations d'état et d'énergie 
sont également connues par expérience), la thermodynamique permet 
de trouver les expressions explicites des potentiels thermodynami- 
ques U (V, S), F(T, V), ®(p, T) et H (p, S). Recherchons ces fonc- 
tions. 

Etant donné que U = oTVet S = 4/, oT$V, on peut écrire pour 
l'énergie interne du rayonnement considérée comme un potentiel 
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thermodynamique 
U (V, S) = oV (£ 2), (10.73) 


pour l'énergie de Helmholtz 
F=U—TS = GTV — Ti, TV = — 1/, «TV, (10.74) 
pour l'énergie de Gibbs 
D=F + pV = — 1], TV + 1/, TV —=0, (10.75) 
pour l’enthalpie 
H=U+<pV =D +TS = TS — S (3p/o)/!4 (10.76) 


Il apparaît de l’expression (10.75) que le potentiel thermodyna- 
mique ® (T, p) ne peut pas servir de fonction caractéristique du 
rayonnement. Cela s’explique par le fait que suivant l’équation 
(10.69) les variables caractéristiques T et p ne sont pas indépen- 
dantes pour le rayonnement. 
| Considérons les conditions de stabilité du rayonnement en équi- 
ibre. 

Etant donné que pour lerayonnement p = /,0T%, on a (ôp/0V);— 
= 0, C, = ©, T/C, = 0. Les valeurs de ces grandeurs ne signifient 
pourtant pas que pour le rayonnement les conditions de stabili- 
té (6.16) 

T 

T; 70 

sont troublées, car (dp/0V)r, T/C, ne caractérisent pas la stabilité 
du rayonnement. Le fait est que les conditions de stabilité (6.16) 
ont été obtenues pour un système homogène fermé qui n’échange pas 
de particules avec l’extérieur, tandis que le rayonnement en équili- 
bre est un système à nombre variable de particules, comme un liquide 
en équilibre avec sa vapeur. C’est précisément pour cette raison 
que dans le cas du rayonnement, de même que pour un système 
à deux phases liquide-vapeur, les paramètres T et p ne sont pas 
indépendants, la capacité calorifique C, — œ et (ôp/8V)r = 0. 
Les conditions de stabilité (6.16) ne sont donc pas applicables au 
rayonnement en équilibre. La condition de stabilité 7/Cy > 0 est 
elle aussi inapplicable à ce rayonnement, parce que le transfert de 
chaleur au rayonnement à volume constant est lié à l'émission des 
photons par les parois. 

La stabilité du rayonnement en équilibre peut pourtant être 
caractérisée par le coefficient adiabatique (9p/8V)$ parce que dans 
la détente adiabatique l'échange de particules entre le rayonnement 
et les parois blanches qui l’entourent ne se produit pas. Ainsi, la 
stabilité du rayonnement se détermine par l’une des conditions (6.17), 


(Te). <0 et 
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à savoir par 
Op 
(Sr) e 
Connaissant l'équation (10.72) de l’adiabatique du rayonne- 
ment, il est aisé de s'assurer que cette condition de stabilité est 
satisfaite. En effet, en utilisant l’équation (10.72), on trouve 


(5).= 24 D MP 20) 


oV 3 VV 97 


Loi de Wien.— La loi de Stefan-Boltzmann donne l’expression 
pour la densité totale d'énergie du rayonnement en équilibre, mais 
elle ne dit rien de sa composition spec- 
trale. En étudiant le rayonnement in- 
terne d’une enceinte (avec piston mo- 
bile) dont les parois sont à réflexion 
totale (fig. 34) et en appliquant à ce 
rayonnement les lois de la thermody- 
namique et de l'’électrodynamique, 

W. Wien a établi, en 1893, une loi qui Fig. 34 

détermine d'importantes propriétés de 

la fonction u, exprimant la densité spectrale de l'énergie du rayon- 
nement en équilibre. Quant à la fonction u, elle-même, elle ne peut 
pas être déterminée par ce procédé. Elle ne peut être définie qu’à 
l’aide des méthodes statistiques. Essayons d’obtenir la loi de Wien. 

Lors du déplacement du piston la température de rayonnement 
varie, compte tenu du caractère adiabatique de la transformation, 
suivant la loi 


VTS = Cet, 


La fréquence et l'énergie du rayonnement varient elles aussi par 
suite de la réflexion sur le piston à réflexion totale en mouvement, 
parce que le rayonnement effectue dans ce cas un travail sur le 
piston. Les variations de ces deux grandeurs sont faciles à trouver 
par application des lois de la thermodynamique et de l’électrodyna- 
mique (v. problème 10.25). Elles se déterminent par les relations 

viT = Ct, (10.77) 
u/TS = Ce, (10.78) 
d'où il résulte: 
uyTS = (V/T), u, = TS (V/T), 
u, = VS (TS/v$)-1 (v/T) = v5f (v/T) (10.79) 
ou encore 
u, = À Sp (AT), (10.80) 
puisque u, | dv | = u, | dA |. 
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Les formules (10.79) et (10.80) expriment la loi de Wien sur 
l'énergie de rayonnement respectivement par unité d'intervalle de 
fréquence et par unité d'intervalle de longueur d'ondes à la tem- 
pérature 7. Ainsi, on voit que l’application de la thermodynamique 
et de l’électrodynamique au rayonnement en équilibre ne p ermet 
pas de résoudre complètement le problème de la détermination de la 
densité spectrale du rayonnement uw, (v, T). Toutefois, en ramenant 
la résolution du problème de la détermination de cette fonction de 
deux variables v et T7 au problème de la détermination de la fonction 
f (v/T) d'une seule variable v/T, la thermodynamique et l’électro- 
dynamique ont permis d'obtenir une information suffisamment grande 
sur les propriétés du rayonnement. Aussi l’établissement de la loi 
de Wien (10.79) a-t-il constitué une étape importante dans la décou- 
verte des lois régissant le rayonnement en équilibre. 

Cette loi a d'importantes conséquences : 

a) la loi de Wien conduit à un déplacement du maximum de 
densité spectrale de l'énergie de rayonnement lorsque sa température 
varie (ce qui explique pourquoi la loi de Wien est également désignée 
sous le nom de loi du déplacement). Déterminons la longueur d’on- 
de À, à laquelle correspond la densité maximale de l’énergie u;,, 
du rayonnement en équilibre. A cet effet, dérivons l'expression 
(10.80) par rapport à À et annulons la dérivée: — 5œp (A, T) + 
+ ÀAnT® (AmT) = 0, d'où 


AT = b, (10.81) 


où b est la constante de Wien égale à 2,9-10- m-K, comme l’a montré 
l'expérience. 

La formule (10.81) exprime la Loi du déplacement de Wien: la 
longueur d’onde à laquelle correspond le maximum de densité spectrale 
de l'énergie du rayonnement en équilibre (du corps noir) est inverse- 
ment proportionnelle à la température thermodynamique *) ;: 

b) la loi de Wien (10.79) permet de construire d’après une courbe 
donnée de répartition de l'énergie suivant le spectre du rayonne- 
ment du corps noir à une température quelconque T une courbe 
analogue à toute autre température 7. 

En effet, soit donnée la courbe de répartition à la température 7. 
Cherchons l'expression de la courbe analogue à la température 7. 
Faisons usage de la relation (10.77): v/T = v,/T, — Cte. On tire 
alors de la formule de Wien 


us (Ta, Vi) = Vif (a/Ts) = (Ti /TŸ vif (VIT) = 
= (T,/TYu, (T, v). (10.81) 
*) Signalons que les positions des maximums des fonctions u et u, ne 


sont pas confondues parce que des intervalles égaux de longueurs d'ondes ne 
correspondent pas à des intervalles égaux de fréquences (v. problème 10.18). 
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Il est évident que pour construire la courbe u, (T;, v,) d'après 
la courbe u, (T, v) il faut multiplier par (7,/T)}° chacune des 
ordonnées de la courbe donnée; 

c) la formule de Wien conduit à la loi de Stefan-Boltzmann 


u= |udv= | vif(v/T) dv 
0 0 


ou encore, en introduisant une nouvelle variable d'intégration 
\iT = x, 
u= TS \ z3f(x) dr = 07"; 
0 


d) la formule de Wien (10.80) et la loi du déplacement de 
Wien (10.81) montrent que la valeur de la densité maximale dans 
le spectre du rayonnement du corps noir est proportionnelle à la 
cinquième puissance de la température: 


Wim — Cte. TS, 


Non-additivité de l’entropie des faisceaux cohérents. — La fonction de 
Wien uy = vf(v/T) croît avec la température si la longueur d'onde reste cons- 
tante [v. (10.81°)]. Cela signifie que 
la fonction f (x) est une fonction dé- 
croissante dans l'intervalle de z=0 
à z — co. 

L'équation fondamentale de la 
thermodynamique pour les densités 
spectrales de l’énergie et de l’entro- 
pie donne 


ds _ 1 

T : 

Comme la température T ne 
change pas de signe, la dérivée 


dsy/du, est toujours positive et dé- A B C D u 
croît lorsque u, augmente, en variant * 
dans les limites de l'infini à zéro. Fig. 35 


Il s'ensuit que s,(u.) est une 
fonction continüment croissante 
et non linéaire de son argument. La courbe représentative de cette fonction 
est pareille à celle de la figure 35. Lorsque u,, = 0, l’entropie s, est aussi nulle, 
et la courbe passe donc par l'origine des coordonnées, possède en ce point une 
tangente verticale, a une convexité tournée vers le haut et prend asymptotique- 
ment une direction parallèle à l’axe des abscisses. 

De ce qui précède nous pouvons conclure que l’entropie des faisceaux cohé- 
rents n'est pas additive. 

En effet, soit un rayonnement de fréquence déterminée d'énergie spécifique 
u,, divisé à l’aide d’une mince plaquette en deux faisceaux d'énergies spécifiques 
uvr et u,4, l’un des faisceaux étant réfléchi et l’autre réfracté, tels que 


Uy = Uyr À Uyd 
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parce que l'énergie reste inchangée. Désignons par s,, et s,4 les densités spectrales 
des entropies des deux faisceaux et démontrons qu'après la division du faisceau 
l'entropie totale a augmenté, c'est-à-dire qu'on a l'inégalité 


Sy € Svr À Svd- 

Soit | AB|=u,,, | AC| = u,4 et | AD | = u,, + u,4, de telle sorte 
que | CD|I=]ABlet|Bb|=s,,, | Cc| = syaet| Dd] = $,. Si la fonction 
sy (44) est linéaire, on a 

|Dôl=1Ccl +] Bb]. 


Pourtant, comme nous l'avons indiqué, la fonction s,, (u,) n’est pas linéaire 
et se représente par une courbe réduite, ce qui donne 


[Dd| << |Cc|l+]|Bb] 
ou 
Sy € Svr + Syd- (10.82) 


Par conséquent, la division du faisceau est un processus irréversible, bien 
qu'à l'aide de miroirs ce processus puisse être rendu complètement réversible. 

Il semble que l’on soit ici en présence d’une contradiction. Mais en réalité 
il n’en est pas ainsi. En effet, la conclusion sur l’irréversibilité du processus de 
décomposition du faisceau est basée sur l'hypothèse selon laquelle l'entropie 
totale des faisceaux réfléchi et réfracté peut s’obtenir en additionnant s,, et 
s,4- C’est ainsi que nous avons opéré lors du calcul de l’entropie totale d'un 
APE constitué par plusieurs parties [v. (10.61)]. Mais dans le cas considéré 
il faut agir autrement. Le fait est qu’en appliquant la formule (10.61) nous avons 
considéré que les faisceaux monochromatiques distincts étaient incohérents, 
c'est-à-dire indépendants l’un de l’autre. Or, les faisceaux réfléchi et réfracté 
sont parfaitement cohérents parce qu’ils proviennent d’un même faisceau. 

Du point de vue de la thermodynamique l'application des règles différentes 
suivant qu'on additionne l’entropie de deux faisceaux ayant une même source 
ou de faisceaux d'origine différente est un mode nouveau d'aborder les phénomè- 
nes physiques qui sort du cadre de la thermodynamique. Mais cela est parfaite- 
ment naturel parce que la cohérence ou l’incohérence des rayons ne sont pas des 
paramètres thermodynamiques. 

Aussi dès qu'on a recours à la thermodynamique statistique qui définit 
l’entropie par la probabilité d'état en conformité avec le principe de Boltzmann 
(3.39), le résultat (10.82) devient-il tout à fait évident. En effet, c’est seulement 
pour deux événements indépendants l’un de l’autre que la probabilité de leur 
réalisation simultanée est égale au produit des probabilités: W = W,W,; par 
voie de conséquence c'est seulement pour ces deux événements qu'on a 


nW=in W,+Iln W, et S = Si + So 


Si les événements ne sont pas indépendants l’un de l’autre, mais liés par des 
relations bien déterminées, on a W— W.,W, et l'entropie cesse d'être additive: 
S Æ Si + Sa, ce qui s’observe précisément dans le cas considéré des faisceaux 
cohérents. 

Formule de Planck. — L'établissement de la loi de Wien (10.79) est la 
limite de l'application de la thermodynamique à l'étude du rayonnement. 
L'impossibilité d’une détermination thermodynamique de la fonction universelle 
de Kirchhoff ou de la fonction f (v/T), ainsi que la conclusion sur la croissance 
de l’entropie dans le processus réversible de réfraction de la lumière, qui est en 
contradiction avec la thermodynamique, témoignent du caractère limité de la 
thermodynamique. C’est seulement les conceptions statistiques et quantiques 
qui permettent de résoudre complètement et correctement le probléme de la 
LE de la fonction u, = u, (v, T). Ce problème a été résolu par 
Planck. 
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Etablissons la formule de Planck pour la densité spectrale du rayonnement 
en équilibre. 

Considérons le rayonnement d’une cavité à parois à réflexion totale (blan- 
ches). A l'équilibre, il comporte des oscillations propres dont la répartition ne 
dépend pas de la forme de la cavité, si les dimensions de celle-ci sont suffisam- 
ment grandes. Dans ces conditions, le nombre de fréquences propres situées dans 
l'intervalle de fréquence de v à v + dv est égal (v. problème 10.24) à 


Z (v) dv = (8x V/e3) v° dv, 


où V est le volume de la cavité; c, la vitesse de la lumière dans le vide. 
L'énergie moyenne par une oscillation de fréquence v se détermine par la 
Éd de Planck donnant l'énergie moyenne & (v) d’un oscillateur harmonique 
inéaire à la température 7: 
hv 
exp[Av/(kT)] —1 


où À — 6.,624-10-34 J.s est la constante de Planck. 


On peut donc écrire pour l'énergie de rayonnement aux fréquences comprises 
entre v et v + dv 


e (v) = 


8xV v? hv 


Uy dv=e(v)Z (v) Nes AVR) 4 


d'où on tire la formule de Planck pour la densité spectrale d’énergie u., (v, T) 


8xv? hv 


AE TS MT 


Il est évident que la densité de rayonnement totale a pour valeur *) 
C Bah (  wd Bass 
2 v 
u —= \ u, (v, T) We VGA L4 — 15ehs 1° 
0 0 


Cette formule est celle de la Loi de Stefan-Boltzmann (10.68) avec 


o = 8ntkt/(15c3h9). 


L'énergie libre du rayonnement en équilibre s'obtient par résolution de 
l'équation de Gibbs-Helmholtz (5.36): 


T 
U 9 u 1 : 
0 0 


*) Etant donné que 


<< — =| xd (e-X+e = +e +...) dr= 
0 


sus 8 


© 2% 


+ . 4 
=\# X'ewdz=S + | ge dy— 6 (nr =y). 


0 n=i n=i 0 
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. Connaissant ce potentiel thermodynamique du rayonnement on peut déter- 
miner toutes ses propriétés thermodynamiques : 


= — (2F/8V)r = + or À, 


3. 
4 
S= —(9F/0T)y = oT°V, etc. 


$ 54. Thermodynamique du plasma 


On appelle plasma un gaz fortement ionisé dont la plupart des 
particules constitutives ont des charges électriques de signes con- 
traires de sorte que la charge totale est nulle. 

Un tel état de la substance se rencontre dans les étoiles, dans 
l'ionosphère de la Terre, dans la décharge gazeuse, dans les gaz 
portés à une température très élevée, dans les flammes, lors des 
explosions, etc. 

Le plasma diffère fortement et à plusieurs égards d’un gaz ordi- 
naire, il présente dans certains phénomènes une grande similitude 
avec les électrolytes et les conducteurs solides (métaux, semi-con- 
ducteurs) et possède des propriétés spécifiques, ce qui explique le 
nom de quatrième état de la matière qu’on lui donne. 

Ces particularités du plasma sont dues essentiellement au fait 
que les forces électriques d'interaction entre ses particules consti- 
tutives sont des forces à grande portée. En effet, si dans un gaz 
ordinaire le potentiel ®,, des forces intermoléculaires décroît rapide- 
ment avec la distance r (dans le cas de forces d'attraction de Van 
der Waals, ®,, — 1/rf) et les particules en mouvement n’interagis- 
sent de façon appréciable que lors des collisions, le potentiel ®, 
d'interaction entre les particules du plasma varie suivant la loi de 
Coulomb en raison inverse de la première puissance de la distance : 
®O, — {/r, ce qui conduit à l’interaction des particules ésalement 
à de grandes distances (et donc à une interaction de longue durée). 

Ainsi, chaque particule interagit simultanément avec tout un 
ensemble de particules voisines, ce qui signifie qu'en fait le plasma 
n’est pas un gaz, mais un système particulier dont l’état est mainte- 
nu par des forces à grande distance. Grâce à la grande portée des 
forces coulombiennes et à la mobilité électronique élevée ce sont les 
processus collectifs, c’est-à-dire les oscillations et les ondes de divers 
types, qui jouent un rôle déterminant dans le plasma. 

La plupart de nos connaissances sur le plasma ont été acquises 
par l’étude de la décharge électrique dans les gaz. De nos jours, 
l'étude du plasma suscite un intérêt pratique considérable en rapport 
avec le problème de l’utilisation énergétique des réactions de fusion 
thermonucléaire contrôlées et l’utilisation du plasma comme fluide 
moteur dans les générateurs magnétohydrodynamiques. À une tem- 
pérature suffisamment élevée du gaz, quand il se trouve à l’état de 
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plasma et ses particules constitutives sont animées de grandes vites- 
ses, il devient possible de franchir la barrière de potentiel coulom- 
bienne lors des collisions entre les noyaux atomiques et donc de réali- 
ser la fusion thermonucléaire. C’est l’excitation des réactions de 
fusion nucléaire dans le deutérium que offre un intérêt pratique 
particulier parce que dans ce cas ces réactions doivent se produire 
à des températures relativement plus basses (T = 105 K). La « com- 
bustion » des noyaux de deutérium par suite de leur fusion en parti- 
cules alpha s'accompagne d’un dégagement d'une grande énergie. 

Envisageons un plasma en équilibre thermodynamique, constitué 
par deux espèces de particules de charges opposées (e et — e). Par 
suite de la grande portée des forces coulombiennes, l'interaction 
entre les composants du gaz chargés électriquement l'emporte, même 
avec un taux modéré d’ionisation & du gaz, sur l’interaction avec les 
particules neutres, ce qui permet de considérer le plasma dans beau- 
<oup de cas comme un gaz totalement ionisé. Comme le montre la 
formule de Saha (10.38) 

pb 1/2 
a= [1 + er | | 

pour obtenir un haut taux d'’ionisation &, il faut avant tout réduire 
la pression p. L'état raréfié du plasma est soumis à la condition 
suivante: l'énergie moyenne de l'interaction coulombienne entre 
deux particules e*/(r) (où <r) est la distance moyenne entre les 
particules) doit être petite par rapport à l'énergie ÀT d’agitation 
thermique 
e° 
D <RT. 

Pour obtenir un plasma totalement ionisé il faut porter le gaz 
à une température TZ telle que l'énergie d'’agitation thermique de 
l'atome soit égale ou supérieure à l'énergie Z de son ionisation 
{condition d'ionisation totale): 


kT> I. 


Dans le cas de l’hydrogène ou du deutérium le potentiel d’ionisa- 
tion est écal à 13,595 eV, si bien qu’un plasma d'hydrogène totale- 
ment ionisé peut être obtenu à une température 


1 __ 13,595.1,6.1071 | 
T>—= gore — À = 160 000 K. 

A une température si élevée le plasma ne peut plus être considéré 
comme un système constitué uniquement de particules chargées, il 
faut tenir compte également de son rayonnement. En étudiant les 
propriétés thermodynamiques des systèmes à des températures allant 
jusqu’à 1000 K, nous n'avons pas tenu compte du rayonnement qui 
est toujours émis par les systèmes, parce que l’énergie de ce rayonne- 
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ment est petite par rapport à l'énergie d’agitation thermique des 
particules constituant le système. À une température très élevée une 
telle manière de procéder n’est plus justifiée. [1 est facile de déter- 
miner la température à laquelle la densité d'énergie oT* du rayon- 
nement devient égale à la densité d'énergie */, kTnr de l'agitation 
thermique des particules (où z est la concentration des particules) : 


oT=3/,kTn, T = V 3kn/(20). 


Pour un plasma suffisamment raréfié, lorsque la concentration 
des particules r Æ 10?! m-*, cette température 7 = 3-10 K. 

Ainsi, à la température d'ionisation totale du plasma (T = 
= 105 K) la densité d'énergie de rayonnement devient prépondérante 
avec comme conséquence importante, nuisible pour les réactions de 
fusion thermonucléaire, que l'isolation adiabatique du plasma 
devient difficile. 

Pour mettre en évidence les propriétés thermodynamiques du 
plasma, cherchons, en tant que potentiel thermodynamique, son 
énergie libre à une température pas trop élevée, lorsque l’énergie 
libre de rayonnement peut être négligée. La prise en compte de 
cette dernière ne présente pas de difficultés et est facilement réalisa- 
ble si la température du plasma T & 10° K. 

L'énergie interne U du plasma est la somme de l'énergie cinéti- 
que U,,r du mouvement désordonné de ses particules (énergie 
interne d’un gaz parfait) et de l'énergie moyenne VU, de leur interac- 
tion électrostatique : 


Ù = Upar + Un 


Ni Ujpar ni U, ne sont calculées en thermodynamique, elles 
sont tirées de l'expérience ou obtenues par des méthodes de la phy- 
sique statistique. Quant à la valeur de U,,,, nous la connaissons : 
Upar = CyT. L'expression donnant U, est de la forme (v. pro- 


blème 10.27) 
U, = — e° N/d, 


où e est la charge des particules; NW, le nombre de particules d’une 


seule espèce dans le volume V ; d — VATVIGBnNe:), le rayon (ou 

distance) de Debye déterminant la profondeur de pénétration d’un 

champ électrique extérieur dans le plasma. La valeur négative de U, 

est due à la prédominance des forces d'attraction vers le plasma vu 

que chaque charge est entourée d’un nuage dans lequel les charges 

de signe opposé sont prédominantes (mise sous écran de Debye). 
Ainsi, l’énergie interne du plasma a pour expression 


U—=CyT—Ne V 8nNez/(kTV). 


Mais cette expression de U (T, V) n’est pourtant pas celle d’un 
potentiel thermodynamique. Si les variables indépendantes sont T7 
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et V, le potentiel thermodynamique est constitué par l’énergie de 
Helmholtz F (T, V) que nous chercherons en faisant usage de l’équa- 
tion de Gibbs-Helmholtz (5.29) : 


cer (= ra (), 
d’où 
=_T \ = dT+I(VT, 


ce qui donne dans notre cas 


BaNe: 


2 
F=-CyTMT-£Ne V 


——— + 1 (V)T. (10.83) 

Dans ce cas la constante thermodynamiquement indéterminée 
I (V) ne peut pas être trouvée à l’aide du troisième principe, parce 
que le gaz parfait n’obéit pas à cette loi. Néanmoins, la formu- 
le (10.83) permet de calculer Z (Ÿ) si l’on tient compte du fait que 
l'énergie de Helmholtz d’un plasma très raréfié (N/V—0) doit 
coincider avec l’énergie de Helmholtz d’un gaz parfait. Ainsi, on 
tire de (10.83) 

nNei 
F= Fa Ne / ee, (10.84) 
Où Far est l’ énergie libre d’un gaz parfait. 

A une température T >> 10 K il faut tenir compte du rayonne- 
ment, en ajoutant à l'expression (10.84) l'énergie libre de rayonne- 
ment (10.74). Dans ces conditions, l’énergie libre du plasma aura 
pour valeur 


. 2 2 8nNez _ 1 s 
FF, 7 Ne CTV 07 y. 


L'équation d’état, l’entropie et la capacité calorifique du plasma 
peuvent être déterminées à l’aide des formules 


p=-(),: S=-(7), Cv= TT), 
En se servant de l’expression (10.84), on obtient 
PEL LES (10.85) 
S=(Cy)pnrin T-+vRInV— ne JEUNE 
Cv = (Cv)par +7 Ne? EE (10.86) 


La pression et l’entropie sont plus petites pour le plasma que 
pour un gaz parfait, ce qui s'explique par la prédominance des forces 
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d'attraction dans le plasma. Quant à la capacité calorifique du 
plasma, elle est plus grande que celle d’un gaz parfait, ce qui est 
aussi physiquement clair : lors de l’augmentation de la température 
du plasma l'énergie doit être dépensée non seulement pour aug- 
menter l'énergie cinétique du mouvement désordonné de ses parti- 
cules, mais aussi pour augmenter l’énergie potentielle moyenne 
d'interaction entre les particules par suite de la variation du nuage 
de particules de signe opposé qui entoure chacune des particules. 

Indiquons maintenant les propriétés spécifiques du plasma qui 
le distinguent nettement d’un gaz réel ordinaire : 

1) l’équation d’état du plasma [v. (10.85)] à l’approximation 
considérée est de la forme 


A e? 8nNe= 

PV=VRT (142), A — 57 V 7: 
d’où il résulte qu’à la différence d’un gaz réel ordinaire l'équation 
d'état du plasma ne s'exprime pas sous forme virielle (1.6). Cela 
signifie que dans le plasma l'interaction entre les particules ne 
peut pas être subdivisée en interactions doubles, triples, . et que 
le plasma lui-même ne doit pas être considéré comme un système de 
particules mises sous écran dont le potentiel d'interaction est à cour- 
te portée; 

2) la grande portée des forces d'interaction coulombiennes ex- 
plique aussi une autre particularité du plasma, à savoir l’existence 
d’oscillations longitudinales propres: une variation de la densité 
des électrons du plasma, produite à un certain instant ne relaxe pas 
comme la densité dans un gaz ordinaire, mais oscille avec une fréquence 
déterminée qui ne dépend que de la concentration électronique. Ces 
oscillations sont dues au fait que la variation de densité des électrons 
en un endroit quelconque du plasma est liée à l’apparition en cet 
endroit d’une charge d'espace dont le champ agit sur le mouvement 
des électrons déplacés, en faisant apparaître une force de rappel 
proportionnelle au déplacement des électrons. Sous l’action de cette 
force les électrons vibrent avec une fréquence déterminée. Cher- 
chons cette fréquence. Pour cela, dans le plasma à concentration 
électronique n», isolons par la pensée un parallélépipède rectangle de 
longueur dzx et d’aire de la section droite S (le volume du parallélé- 
pipède dV — Sdz; fig. 36). La masse des ions étant grande, leur 
vitesse de mouvement est beaucoup plus petite que celle des électrons, 
si bien que les ions peuvent être considérés comme immobiles. 
Supposons qu’à un certain instant les électrons contenus dans le 
volume isolé subissent un déplacement E (x) par rapport aux ions. 
Alors, la charge d’espace qui prend naissance dans ce parallélépi- 
pède s'exprime par 


dq = ne SE (x) — enSË (x + dr) & —en ES dr — en _. dy. 
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Par conséquent, la densité de charge est 


p = 


[e 
als 
Ï 
® 
S 


L'équation du mouvement de l’électron s'écrit sous la forme 


mE = eE. 


- 


Pour trouver l'intensité Æ du champ, utilisons, l'équation 


div E = 4xp ou S = —4 nen ©, 
d'où 
E = — 4nne E. 


On a donc 
mË = — 4nnet et E + &nne*t/m = 0, 
ce qui témoigne de l’apparition dans le plasma des oscillations 
électriques longitudinales à la fréquence cyclique 
@) = V 4nne?/m. (10.87) 
Pour une concentration de 7 — 10'6 m-* électrons dans le plasma 


la fréquence propre des oscillations du plasma est égale à w, — 
= 95-108 s-1, ce qui correspond à des longueurs d'ondes décimétriques. 


x x+d x 


Fig. 36 


L'existence des oscillations dans le plasma a été établie pour 
la première fois en 1906 par J.W.S. Rayleigh et, indépendamment de 
lui, en 1929 par I. Langmuir qui a obtenu la formule (10.87) pour la 
fréquence &, (que l’on appelle fréquence de Langmuir d’oscillations 
du plasma). 

Considérons avant de clore ce paragraphe la stabilité thermody- 
namique du plasma. En utilisant les formules (10.85) et (10.86), on 
trouve les conditions de stabilité d’un plasma raréfié sous la for- 
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me suivante : 


(4 _____vRAT 1 2 8nNe? 
(re +5 N ervs < 0: 
LR. T 


A Q———— 0 
Cv (Cy)par-+1/2Net V8nVe’/(kT3V) cd 


Ces expressions donnant les coefficients de stabilité montrent 
que dans les mêmes conditions le plasma est moins stable qu'un 
gaz parfait: 


+.) = (SE) T T 
(<È ne V?  \OV JT ‘ D 


PROBLEMES 


10.1. La variation de la f.é.m. d’une certaine pile en fonction de la tem- 
pérature est donnée par la formule 


6 = 0,96446 + 1,74 (4 — 25)°:107% + 3,8 (4 — 25)*-107 V. 


Déterminer la partie de la f.é.m. de la pile fournie par le réservoir de chaleur 
et calculer la chaleur de la réaction à 25 °C. 

10.2. Déterminer la variation en fonction de la pression extérieure de la 
f.é.m. d'une pile hydro-électrique réversible. 

10.3. Si la densité d’un gaz de Van der Waals est petite, il existe un seul 
point d'inversion. Montrer que dans le cas général de densité quelconque il 
existe deux points d’inversion et construire la courbe d'inversion du gaz de 
Van der Waals en coordonnées 7, p. 

10.4. Montrer qu’au point d’inversion 

0p 
Cp à Li (2). 

10.5. Calculer l'effet magnétocalorifique (07:9H)s pour des substances 
obéissant à la loi de Curie-Weiss : x — C/(T — 6), où 8 est le point de Curie 
paramagnétique. 

10.6. Montrer que la variation de la constante d'équilibre avec la tempé- 
rature se détermine par l'équation de Van't Hoff: 


9 In Xe …. Qp 
re), 


où @, est l'effet thermique de la réaction à pression constante. 
10.7 . Etablir les conditions d'équilibre d'un système hétérogène à n phases 


et k composants. ; | 
10.8. Dans la réaction de formation du gaz à l’eau 


H20 + CO = CO; + Ho, 


l’état d'équilibre s'est établi à 7 = 1259 K. Sachant que la composition molé- 
culaire en équilibre est la suivante: mco, = 0,7 mole; mco = 9,46 moles; 
mr,0= 9,46 moles; mx,— 80,38 moles, calculer la constante d'équilibre K,;. 

10.9. A la température 7 = 717 K, la réaction de formation de l'hydrogène 
iodé 

He+le += 2HI 

a atteint l’état d'équilibre. Connaissant le nombre initial de moles d’iode mr, = 
— 2,94 moles et le nombre initial de moles d'hydrogène mx,= 8,1 moles, cal- 
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culer le nombre de moles de HI à l’état d'équilibre. La constante d'équilibre à 
T = 717 K est connue: K, — 4 — 0,01984. 

10.10. Calculer la fugacité d'un gaz réel à toute pression d’après son iso- 
therme expérimentale V (p). 

10.11. En partant de la condition d'équilibre entre les phases gazeuse et 
solide d'une même substance, obtenir une expression pour la constante entro- 
pique d’un gaz parfait. 

10.12. Trouver le nombre de degrés thermodynamiques de liberté d’un 
système constitué par une solution: a) de KCI et de NaCI dans l’eau en présence 
des cristaux des deux sels et des vapeurs ; b) de ces sels en présence de la glace, 
des cristaux des deux sels et des vapeurs ; c) du sucre dans l'eau et dans le kéro- 
sène en présence de la glace et de la vapeur. 

10.13. La règle des phases de Gibbs a été établie dans l'hypothèse où cha- 
cun des composants entre dans la composition de toutes les phases. Comment 
sera modifiée la règle des phases si chacun des composants n'entre pas dans 
toutes les phases ? 

10.14. En considérant sur la base de l'équation fondamentale de la théorie 
de l'équilibre des systèmes binaires un système diphasique constitué de deux 
liquides volatils et de leurs vapeurs, établir les règles de Konovalov: Za pression 
de la vapeur d'un mélange croît avec l'augmentation de celui des composants dont 
la phase vapeur est plus riche (première règle de Konovalov); si un mélange bi- 
naire est tel que la courbe de tension de la vapeur de ce système passe par un maximum 
ou un minimum, la composition du liquide et de la vapeur en ces points extrémaur 
est la même (deuxième règle de Konovalov). 

10.15. Montrer que si la densité de énergétique du rayonnement u, 
dépendait de la substance des parois de l'enceinte, on pourrait réaliser le moteur 
perpétuel de seconde espèce. 

10.16. Etablir la relation entre l'émittance énergétique spectrale £, du 
corps noir et la densité spectrale énergétique u, de son rayonnement en équilibre 
thermique. 

10.17. En partant du concept de quanta de lumière, calculer la pression 
exercée par le rayonnement en équilibre sur une paroi à réflexion totale. 


10.18. Montrer que la longueur d'onde À,,, correspondant au maximum de 
la densité spectrale énergétique u., du rayonnement en équilibre, et la fréquence 
Vm, pour laquelle la fonction u, passe par un maximum, ne correspondent pas 

‘une à l’autre, c’est-à-dire que ÀAmVm # c. Qu'est-ce qui détermine la non- 
coïncidence de ces maximums pour les différentes fonctions spectrales et à 
quelle condition ces maximums sont-ils confondus ? 

10.19. Déterminer la température 7}, à laquelle une portion de spectre 
entre À et À + dÀ se caractérise par la plus grande densité relative du rayonne- 
ment, de sorte que cette densité présente un maximum pour la longueur d’onde 
À ou pour la fréquence v = c/À qui lui correspond. 


10.20. Déterminer le rapport dans lequel augmentera l'entropie du rayon- 
nement du corps noir dans une enceinte de volume V à parois à réflexion totale 
par suite de sa détente dans un volume V, complètement vidé, limité par les 
mêmes parois. 

10.21. Soit un haut cylindre à parois à réflexion totale placé verticalement 
dans un champ de gravitation et rempli de rayonnement en équilibre à la tem- 
pérature 7. La pression en bas, égale à !/, de la densité d’énergie de rayonne- 
ment, doit être supérieure à la pression en haut d’une quantité égale au poids, 
rapporté à l'unité de surface, de toutes les couches de rayonnement situées plus 
haut. Mais d’un autre côté, suivant la loi de Stefan-Boltzmann, la densité de 
rayonnement est proportionnelle partout à la quatrième puissance de la tem- 
pérature, ce qui conduit à SE rs des densités d'énergie de rayonnement à 
tous les niveaux du potentiel de gravitation. Expliquer cette contradiction. 

10.22. Montrer que l'équilibre des rayonnements émis par divers corps 
dans une enceinte à parois à réflexion totale est instable et établir que le rayon- 


16° 
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nement en équilibre est un système de rayons se trouvant à l’état d'équilibre 
stable à une même température pour tous les rayons. 

10.23. Montrer que dans une transformation adiabatique le rayonnement 
du corps noir reste noir, mais change de température. 

10.24. Déterminer le nombre d'ondes stationnaires dans une enceinte de 
volume V dans l’intervalle de fréquence compris entre v et v + dv. 

10.25. Montrer qe la fonction pour la densité spectrale de l’entropie du 
rayonnement en équilibre thermique possède la structure suivante: 


s=wn=ve (+), 
où y (+) est une certaine fonction. 


10.26. Déterminer C3-, Ch, Ch — Cy- par unité de volume du rayonnement 
en équilibre. Comparer C;- par unité de volume d’un gaz monoatomique avec 
Cx- du rayonnement en équilibre qu'il contient. 

10.27. Calculer l'énergie interne d’un plasma raréfié occupant un volume 
V et constitué par deux espèces de particules chargées de signes contraires 
(N est le nombre de particules de chaque espèce portant les charges e et —e). 

10.28. Le principe d'équivalence entre masse et énergie signifie qu'à 
côté de la transformation de la substance en rayonnement il peut se produire le 
processus inverse, c’est-à-dire la transformation du rayonnement en substance. 
Déterminer la température à laquelle est créée une paire électron-positron dans 
un système gaz électronique-rayonnement en équilibre. 


CHAPITRE 11 


PHÉNOMÈNES DE SURFACE 


En examinant l’équilibre entre les phases en contact d’un système hétérogène, 
nous n’avons pas tenu compte jusqu’à présent des propriétés particulières de la 
surface de séparation et de leur influence sur l’équilibre. Nous avons considéré que 
l’énergie interne U et l’énergie de Helmholtz F d’un système à deux ou plusieurs 
phases était égale à la somme des énergies internes ou des énergies de Ilelmholtz 
des phases constitutives. 

La couche superficielle d’une phase ayant ure épaisseur de l’ordre du rayon 
d'interaction moléculaire (1 nm) ses molécules interagissent non seulement 
avec les molécules de cette phase mais également avec les molécules voisines 
d’une autre pr de sorte que les propriétés physiques de cette couche diffèrent 
des propriétés à l’intérieur (en profondeur) de la phase. 

Vu que la surface d’un corps croît robortionnellément au carré de ses dimen- 
sions et le volume, proportionnellement au cube de ses dimensions, dans le cas 


des corps de grandes dimensions les effets de surface peuvent être négligés devant 
les effets en volume. 


Pourtant si la substance est à l’état de grains fins, un tel système présente 
une surface très développée et les calculs effectués sans tenir compte des effets de 
surface peuvent conduire à des résultats erronés. 


$ 99. Tension superficielle et pression 
superficielle 


La thermodynamique des phénomènes de surface a été développée 
par Gibbs. Il prenait la couche superficielle pour une nouvelle « phase 
superficielle », qui diffère des phases en volume par le fait que son 
épaisseur est extrêmement petite par rapport à deux autres dimen- 
sions, et considérait la couche superficielle comme une surface 
géométrique de séparation, en lui appliquant les équations thermo- 
dynamiques générales. 

L’aire Z de la surface d’une phase est un nouveau paramètre qui 
définit, au même titre que le volume V, l’état d’un système. L’aug- 
mentation de la surface d’un système à température et à volume 
constants s'accompagne de la dépense d’un travail parce que pour 
former une nouvelle surface certaines particules doivent passer de la 
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profondeur à la surface, ce qui est lié au travail contre les forces 
d’interaction moléculaire. 

Désignons par © la force généralisée correspondant au paramè- 
tre Z. Alors le travail élémentaire effectué pour augmenter de d> 
la surface du système (à T — Ct° et Y — Cte) s'exprime par 


ÔW — — dFs = — odi, 


et la différentielle de l'énergie libre du système lors des variations 
de ses T, V et © par 


dF = —SdT — p dV + o d5. 


La grandeur © qui caractérise l'équilibre entre deux phases en 
contact est appelée tension superficielle; elle est égale à la force 
par unité de longueur sur la surface ou à la variation de l'énergie 
libre par unité de variation de la surface: © — dFz/dÿ. Il est 
évident que l’énergie superficielle a pour valeur 


De =D GS TS (5), :=E (o-T Te 


Considérons les conditions d'équilibre pour un système constitué 
de deux phases séparées par une surface de séparation. On sait que 
si les phénomènes superficiels sont négligés, les conditions d'équilibre 
entre deux phases d’une mème substance sont les suivantes : 


T' Le T”- P' en P' Ta = u”. (11.1) 
Les mêmes raisonnements qui conduisent aux égalités (11.1), et 
que nous ne reprenons pas ici, donnent pour l'équilibre entre deux 
phases, compte tenu des phénomènes superficiels, les conditions 
suivantes : 
T'=T", p=p" 


Quant aux pressions des phases, l’équilibre entre les phases 
s'établit en général pour des pressions différentes des phases parce 
que les conditions d'équilibre tiennent compte maintenant des for- 
ces de tension superficielle sur la frontière entre deux phases. Cher- 
chons cette condition d’ équilibre mécanique pour un système à deux 
phases : liquide (‘’) et vapeur (”), en partant du minimum de l'énergie 
libre à 7 — Cte et V — Cr. 

La différentielle de l'énergie libre d'un système formé par le 
liquide, la vapeur et la surface de séparation entre ces phases, lors- 
que la température et le potentiel chimiques des phases sont les 
mêmes, a pour expression 


dE = — p' dV’ — p" dV” + o d3. (11.2) 


$ 56] ÉQUILIBRE D'UN MONOCRISTAL. PRINCIPE DE GIBBS-CURIE 247 


A l'équilibre, dF — 0 et donc © d£ — p° dV' — p” dV” = 0, 
et comme V' + V” = V = Ct, on a 
, " dE 
P =P +0%r: 
où d>Z/dV' est la courbure de la surface de séparation des phases. 
Si la surface de séparation est sphérique, on a 


dE _ d(Awt)_ 2 


dd" din) r 


{r est considéré comme positif si la courbure de la surface est tournée 
vers la phase (’)]. Dans le cas d’une surface quelconque 


der 
dr la ? 


où r, et r. sont les rayons principaux de courbure de la surface. 
Ainsi, à l'équilibre entre les gouttes sphériques de liquide (’) et la 
vapeur (”}), la pression p” dans la goutte et la pression p” de la vapeur 
sont liées par la condition 


p° —p" = 20o/r ou p° =p" +2ofr. 


Or voit que sur la surface de séparation entre deux phases (goutte- 
vapeur) la pression subit un saut égal à 20/r. La grandeur © (1/r, + 
+ 1/r.) ou 20/r (dans le cas d’une surface sphérique) est appelée 
pression superficielle ou pression de Laplace. Pour une surface de 
séparation plane (r— co) entre le liquide et la vapeur, la pression 
de Laplace est nulle et la condition d'équilibre mécanique seconfond 
dans ce cas avec la condition analogue ne tenant pas compte des 
phénomènes superficiels : 


P=P" = Po 
Comme il découle de la formule (11.2), la forme d'équilibre d’une 
goutte à volume constant (V — C!°) se détermine par le minimum 
de la surface Z. Cela signifie que lorsque le liquide n’est soumis 
qu'à des forces de tension superficielle, elle prend une forme sphéri- 


que parce que c’est la sphère qui a une surface minimale pour un 
volume donné. 


$ 56. Forme d'équilibre d’un monocristal. 
Principe de Gibbs-Curie et théorème de Woulfe 


Lorsque le monocristal est en équilibre avec sa vapeur saturée 
ou son bain fondu, sa forme se détermine par le théorème de Woulfe 
démontré pour la première fois en 1885. Ce théorème, qui exprime 
la condition d'équilibre concrète du monocristal, peut être déduit 
de la condition d'équilibre générale d’un système à T — Ct° et 
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Y = Cte: 
ÔF —=0, ôF > 0. 


Avant de passer à la démonstration de ce théorème, signalons 
que pour tout cristal il existe un point satisfaisant à la condition 


O1/h; — Oo/h: — Os/h3 — Ouh. = €, (11.3) 


où ©; sont les énergies libres superficielles spécifiques des faces du 
cristal *) ; k;, les distances respectives des faces à ce point (i = 1, 2, 
3, 4). En effet, envisageons deux faces contisuës OM et ON d’un 
cristal (fig. 37), dont les tensions superficiel- 
les sont ©, et ©, et traçons parallèlement à 
ces faces deux plans séparés des faces par des 
distances À, et k, qui satisfassent à la condition 


Ox/h; — Col o. (11.4) 


La ligne À d'intersection des plans est 
évidemment parallèle à l’arête © et, lorsque 
les distances hk, et k. augmentent d’un même 
nombre de fois, elle se déplacera le long du 
plan OA. Ainsi, le plan OA est le lieu géomé- 
trique des points définis par la condition (11.4). 
Si l’on considère la troisième face et ensuite la quatrième, on peut 
s’assurer également que dans le plan OA il existe une droite satis- 
faisant à la condition 


O1/h; — Oalho — Os/hs 


et que sur cette ligne il y a un point satisfaisant à la condition (11.3). 

L'existence d’un tel point n’est pas liée à la supposition que le 
cristal est à l’état d'équilibre et donc, dans le cas général, ces points 
sont différents pour toutes les quatre faces données (sur leur nombre 
total V). Mais dans le cas d’un cristal en équilibre ce point est 
unique. En d’autres termes, la forme d'équilibre d’un monocristal se 
caractérise par le fait que ses faces sont éloignées d’un certain point 
(appelé point de Woulfe) à des distances proportionnelles aux ten- 
sions superficielles des faces : 


O/h — Oa/ha — Os/ha = ee — On/Rn. 


Cette assertion est appelée théorème de Woulfe. Démontrons ce 
théorème. 

La différentielle de l’énergie libre d’un système placé dans une 
enceinte thermostatée et constitué d’un monocristal, de son bain 


*) Par souci de brièveté, la grandeur 0; est appelée tout simplement tension 
superficielle par analogie avec le liquide. On doit pourtant garder en vue que 
ce n'est pas la même chose, parce que le processus de formation d’une nouvelle 
cr dans le cristal est lié dans le cas genéral à une déformation tridimension- 
nelle. 
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fondu (’) et de la surface qui les sépare s'exprime par 
N N 
dF= —pdV—p'dV'+S o,d2.— À o,d2, —(p—p')dV. 
i=1 i=1 
où À», est la surface de la i-ième face du cristal. 


A l'équilibre, dF — 0, par conséquent, le cristal qui est en 
équilibre avec son bain fondu prend 


? 
à volume V donné, une forme pour FN 


laquelle son énergie libre superficielle 
est minimale (principe de Gibbs-Curie) : 


N 
So; d2,—=0, dV—0. (11.5) 
i—=1 


£ 
Le volume du cristal peut être con- _ 
sidéré comme étant égal à la somme 

des volumes des pyramides construites ë; 

sur les faces du cristal et ayant leur Fig. 38 


sommet commun en un point quelcon- 
que à l’intérieur du cristal (fig. sus Il est évident que 


V=+ 2 3 et dV=— 26, dh,+h, d2,). 


D'un autre côté, loute variation de volume est égale, à une 
quantité du second ordre de petitesse près, au déplacement de la 
surface SZ, multiplié par la variation dh; de la hauteur: dV — 


= D, Z; dh,. Il en résulte que 


1 
D Edu=+ Dh et dV= > Zdh=— hd 
î î î L 

et le principe de Gibbs-Curie (11.5) qui détermine la condition de 


minimum de l’énergie libre superficielle 2 Oi2;, S'écrira sous la 


forme 
N 


2 0, 42,0, (11.6) 
à condition que 
N 
D h, dE, = 0. (11.7) 
i=1 


Mais la condition (11.7) ne traduit pas toutes les liaisons entre 
les variations des surfaces lors de leurs déplacements possibles. Parmi 
ces déplacements figure aussi le déplacement du cristal dans l’espace 
sans changement de la forme. De tels déplacements indépendants du 
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cristal dans l’espace sont au nombre total de trois. Cela signifie que 
les variations possibles des surfaces des faces du cristal doivent satis- 
faire à trois équations de liaison : 


Ÿ a d2,—0, Ÿ bi; dZ,= 0, 2 ci d2;= 0. (11.8) 


Pour déterminer le minimum de la grandeur D O2: dans 


les conditions (11.7) et (11.8), appliquons la méthode de Lagrange : 
multiplions les équations (11.7) et (11. 8) respectivement par À, À., 
À, À et ajoutons-les à l'équation (11.6); il vient 
N 
à (o, + A+ a, + sb + Aici)dZ, = 0. (11.9) 
Etant donné les conditions (11.7) et (11.8), quatre variations de 
dZ;, par exemple dX,, dZ., d>:, dZ, ne sont pas indépendantes. 


Choisissons À, À, Às, À4 de façon que les coefficients des variations 
dépendantes des surfaces s'annulent : 


O1 + Ah + Àoa + Ab + À = 0, 
Oo + Mio + Àolo + Ada + ha = 0, 
On + Ma + Ào0g + Àsda + hs = 0, (11.10) 
Ca + Aus + Aoû + he + Àsca = 0. 


A partir de ces équations on tire 


Au = AA, À = AN, À = AA, La = AA, (11.11) 
où 
h, a db, c, CO, a bd, c4 
Rs As Ds Co : Oz Un Vs C2 
— hk: az 3 Cl’ D O3 A3 D C3l° 
hk, a, b, € CO, da, Ù, c, 


At h ed : , etc. (11.12) 


k, oo lc 
En tenant compte des expressions (11.10), on déduit de la formu- 
le (11.9) pour des pénpa drone dE; (i =, 6, 


O1 + © Lh,+ SE a+ <2 2 b+ TE c — 0. (11.13) 


Les équations LE et (11.13) constituent une illustration 
géométrique des conditions d'équilibre du cristal et sont valables 
pour tout point. 
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Appliquons les équations (11.10) au point en lequel est réalisée 
Ja condition (11.13); il vient 


O! — i (à — L- 2, 3, 4). 


En introduisant ces expressions de 6; dans les déterminants 
‘(11.12), on obtient 


A: —= —cA, À» —_ À; = A, — (. 
De l'équation (11.13) on tire 
Or — ch; (£ — 9; 0: 2 N), 


-ce qui constitue le contenu du théorème de Woulfe. 

La tendance du cristal à prendre une forme d'équilibre définie 
par le théorème de Woulfe diminue lorsque les dimensions du cristal 
augmentent, de sorte que l'importance pratique de ce théorème con- 
cerne surtout les petits cristaux (non supérieurs à 1 nm). 

Si pour une certaine face 6;/h; > c, cette face se vaporisera ou 
fondra et au contraire, si 6;/h; < c, elle croîtra et les vitesses de crois- 
sance u; du cristal (à mesure qu'il s’approche de l’état d'équilibre) 
suivant les normales aux différentes faces seront proportionnelles 

aux énergies libres superficielles spécifiques de ces faces : 


U; = halt, k; = oilc, U; 7 O:i. 


$ 57. Rôle de la tension superficielle 
dans la formation d’une nouvelle phase. Germes 


On sait que tout système à l’état d'équilibre stable se caracté- 
rise, suivant les conditions extérieures, par le minimum d’un de ses 
potentiels thermodynamiques et que si ces conditions changent, le 
:-système passe d’un état d'équilibre à un autre état stable. Par exem- 
ple, lorsqu'on fournit de la chaleur à l’eau soumise à la pression 
atmosphérique normale, soit elle s’échauffe, soit elle commence à 
bouillir et se transforme partiellement en vapeur dès que sa tempé- 
rature atteint 100 °C. Mais on sait également que par une purifica- 
tion convenable du liquide on peut obtenir son état surchauffé, 
de sorte que la transition de phase (on dit encore changement de pha- 
se ou changement d'état) ne se produit même pas à une température 
notablement supérieure à la température d’ébullition sous une pres- 
-sion donnée. On observe une situation analogue également dans le 
cas d’autres transitions de phase du premier ordre *): dans une va- 
‘peur pure c’est la vitesse de condensation qui se trouve ralentie 


*) On appelle transitions de phase du premier ordre les transformations de 
la substance s’accompagnant d’une absorption ou d'un dégagement de la chaleur 
{fusion, ébullition, etc.). 
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(vapeur surrefroidie), et dans un liquide ou dans une solution, c’est 
le passage à l’état cristallin qui traîne en longueur (sursaturation). 

Un système homogène (une phase) peut exister dans un volume 
donné dans un certain intervalle de température, en possédant une 
énergie libre supérieure à celle d'un système inhomogène constitué 
de mêmes particules. Un tel état de la phase est métastable. Avec 
le temps le système passera à un état de valeur minimale de l’éner- 
gie libre, c’est-à-dire deviendra inhomogène. Ce passage est pour- 
tant contrarié par l'effet de surface, c’est-à-dire par le fait que la 
formation dans une phase donnée de petits objets de l’autre phase 
conduit, par suite de l'énergie libre superficielle de ces objets, à une 
augmentation de l’énergie libre du système, de sorte que le passage 
devient thermodynamiquement désavantageux. Par exemple, le 
commencement de la condensation de la vapeur est rendu difficile 
du fait que lors de la formation de petites gouttes de liquide (de 
rayon À) leur énergie libre superficielle F>;, proportionnelle à ÆR°, 
croît plus rapidement que ne diminue leur énergie libre en volume, 
qui est proportionnelle à RS. C’est pourquoi il se trouve que l’appa- 
rition de petites gouttes est thermodynamiquement désavantageux. 
Au contraire, dans le cas de grosses gouttes, à partir d’un certain 
R = Re la diminution du terme volume est plus rapide que la 
croissance du terme surface, si bien que la condensation devient 
possible : une telle goutte, apparue par suite des fluctuations, croîtra. 

Pour toute phase métastable il existe une certaine dimension mi- 
nimale que doit avoir un amas d’une autre phase, formé par suite 
des fluctuations, pour que cette dernière phase soit plus stable que 
la phase initiale. Pour des dimensions moindres la phase initiale 
reste plus stable que les fluctuations qui finissent par disparaitre. 
De tels amas d’une nouvelle phase de dimensions minimales sont 
appelés germes. 

Calculons le rayon critique de la goutte pour lequel commence la 
condensation de la vapeur. Supposons que les fluctuations ont fait 
naître au sein de l’ancienne phase à la température T', sous la pres- 
sion p, un foyer d’une nouvelle phase, par exemple une goutte de li- 
quide de rayon À dans la vapeur. L’énergie de Gibbs de la vapeur 
avant la formation de la goutte s'exprime par 


Po = T)N, 
où u, (7 p) est le potentiel chimique rapporté à une particule de l& 
vapeur ; {V, le nombre de particules constituant la vapeur. 


Après la formation de la goutte, compte tenu de l'énergie de 
Helmholtz superficielle, l’énergie de Gibbs ® du système sera égale à 


P=F+pV = Nifi + Nofs + 02 + p (Nu + Nav) = 
= N, 1 + pur) + Ne 2 + pre) + 02 = 
U y Vu (T, p) + No (T, p) + 02, 
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où N, est le nombre de particules de la vapeur ; W,, le nombre de par- 
ticules contenues dans la goutte (N, + NV, = N); v, et v, sont les 
volumes respectivement de la vapeur et de la goutte; f, et f., les 
énergies de Helmholtz par particule respectivement de la vapeur et 
de la goutte; u, (T, p), le potentiel chimique de la substance dans 
la nouvelle phase (dans la goutte) sans tenir compte des effets de sur- 
face (c’est-à-dire pour une surface de séparation plane); ©, la tension 
superficielle; Z, l’aire de la surface de la nouvelle phase. 

Par suite de la formation d’une nouvelle phase (du liquide) 
dans l’ancienne phase (la vapeur), la variation de l’énergie de Gibbs 
est égale à 

AD = D — D, = (ue — ) Vs + où. 

Les grandeurs NW, et Ÿ sont faciles à exprimer par le rayon R 
de la goutte: 

Z = 4nR*, N, = 4nR"/(v.). 

Ainsi, 

AD = 4nRS (u, — })/(3v:) + 4rxR*0. (11.14) 


Cette formule montre que AD dépend différemment de R dans les 
deux cas possibles : 


1) Be > 3 2) He < lu. 


Dans le premier cas, la nouvelle phase possède à 7 et p donnés 
un potentiel chimique plus grand que l’ancienne phase et est moins 


4% 


A% 


Fig. 39 Fig. 40 


stable. L'apparition d’une goutte de liquide dans la vapeur (ou d’une 
bulle dans le liquide) conduit, quelle que soit sa dimension R, 
à l'augmentation de A® (fig. 39), ce qui explique pourquoi la for- 
mation d’une nouvelle phase est toujours thermodynamiquement 
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désavantageuse. Si, dans une telle vapeur, les fluctuations font quand 
même apparaître une goutte, elle finira obligatoirement par dispa- 
raître quelles que soient ses dimensions. Dans le second cas, lorsque 
la dimension de la fluctuation apparue de la deuxième phase aug- 
mente, A® commence par croître (tant que R< R.,), de sorte que 
de petites fluctuations de la nouvelle phase sont instables (fig. 40). 
Comme nous l’avons déjà dit, cette instabilité provient du fait que 
pour de petits À l'augmentation du second terme de l’expression 
donnant AD est plus grande, lorsque R augmente, que la diminution 
du premier terme. Mais dans le cas de gros germes de la nouvelle 
phase, lorsque À > R,, la nouvelle phase devient plus stable que 
la phase initiale. 

La dimension du germe peut être déterminée à partir de la condi- 
tion de maximum de variation de l’énergie de Gibbs A (qui expri- 
me la condition d'équilibre instable): 


9 (AD) _ 2 M2—hi _ 
5R RER, —=(0 ou 4 RÈ De -E S10R. = 0, 


d’où 
Re, = 2ov,/(li — he). (41.15) 


On voit que le rayon critique du germe est proportionnel au coef- 
ficient de tension superficielle. La différence ;, — pu, au dénomi- 
nateur montre que plus la vapeur est sursaturée (plus cette différen- 
ce est grande), plus le rayon critique est petit et plus tôt commence 
la condensation. 

On observe une situation analogue aussi dans le cas des autres 
transitions de phase du premier ordre; lors de l’ébullition du liquide 
ces germes sont constitués par des bulles de vapeur, lors de Ia soli- 
dification, par de petits cristaux. Mais dans ces cas le rôle des ger- 
mes peut être joué non seulement par des bulles ou par des cristaux 
de la substance considérée, mais également par des particules d’une 
substance étrangère (impuretés). 

Le rayon critique du germe (des bulles de vapeur dans un liquide 
surchauffé ou d’une goutte dans une vapeur sursaturée) peut être dé- 
terminé aussi directement à partir de la condition d'équilibre méca- 
nique (instable) du germe, c’est-à-dire de l’égalité de la pression p., 
à l’intérieur du germe, à la somme de la pression p, dans la phase de 
départ et de la pression 26/R, due à la tension superficielle: 

» = P + 20/R,, d’où on tire 
20 
Re 0 (11.16) 
ce qui est équivalent à la formule (11.15). En effet, d’après la condi- 
tion d'équilibre, par suite de l’échange de particules entre la goutte 


et sa vapeur on a - 
Ua (7, Po) = Ja (7, Pi) (11.17) 
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En tenant compte de la faible compressibilité du liquide, c’est-à- 
dire de la faible variation du potentiel chimique, on obtient 


) 
Lo (T; Pe) = Le (T, pi) + 35 (Ps — Pi): 
On peut donc tirer de la relation (11.17) 


Pa — Pr = [la (TT, P1) — Me (TT, Pi)Vv2 


et donc la formule (11.15). 

On dit qu'un liquide est surchauffé lorsqu'il est porté à une tem- 
pérature supérieure à sa température d'’ébullition (la températu- 
re à laquelle la tension des vapeurs du liquide soumis à une pression 
extérieure p devient égale à cette pression), mais ne bout pas, c’est- 
à-dire ne forme pas de bouillons de vapeur au-dessous de sa surface 
et ne s'évapore que par sa surface. La pression des vapeurs saturées 
au-dessus de la surface plane d’un tel liquide p, > p. Si dans ces 
conditions une bulle se forme dans le liquide, son rayon critique 
peut être déterminé facilement en posant dans la formule (11.16) 
Pe = Po et Pi = p, ce qui donne R, = 20/(px — p). 


PROBLÈMES 


11.1. Connaissant la variation de la tension superficielle avec la tempé- 
rature, déterminer la variation de la température lors d’une détente adiabatique 
se la pellicule et la quantité de chaleur qu'elle absorbe dans une détente iso- 
therme. 

11.2. Déterminer la variation de la pression de la vapeur saturée au-dessus 
de la goutte en fonction du rayon de la goutte. 

11.3. Montrer qu'une très petite goutte électriquement chargée croîtra 
non seulement dans une vapeur sursaturée, mais également dans une vapeur qui 
n’a pas atteint son état de saturation. 

11.4. La tension superficielle peut-elle avoir une valeur négative? 


CHAPITRE 12 


CHANGEMENTS DE PHASE ET PHENOMÈNES CRITIQUES 


Lorsqu'un systèm2 hétérogène à l’état d'équilibre est soumis à des actions 
extérieures, la subitance peut passer d’une phase à une autre, par exemple de 
d'état liquide à l’état vapeur, d’une modification cristalline à une autre, d’un 
conducteur normal à un supraconducteur, d’un ferromagnétique à un para- 
magnétique, etc. De tels passages de la substance d’une phase à une autre sous 
l'influence d’une variation des conditions extérieures sont appelés changements 
de phase (on leur donne également le nom de changement d'état, de transition 
de phase ou de transformation de phase). 

Ce sont les changements de phase subis par des systèmes hétérogènes à un seul 
<omposant qui présentent le plus grand intérêt tant pratique que théorique. 


$ 58. Classification des changements de phase. 
Changements de phase du premier ordre. 
Equation de Clausius-Clapeyron 


A l'équilibre, et donc dans les transitions de phase, les potentiels 
chimiques de la substance dans les phases, ainsi que la pression (dans 
le cas d’une surface plane) et la température des phases, sont tou- 
jours les mêmes. Quant aux autres grandeurs thermiques et calori- 
fiques (ou les dérivées de divers ordres de l’énergie de Gibbs qui leur 
correspondent), elles cessent d’être continues dans les transformations 
de phase. Les transformations de phase s’accompagnant d'un change- 
ment brusque de volume spécifique v et d’une absorption (ou d’un 
dégagement) de chaleur À — T (S” — S”) sont appelées changements 
(ou transitions) de phase du premier ordre *). Le volume V et l’entro- 
pie $ s'expriment par les dérivées premières de l'énergie de Gibbs: 


V—(0®/0p}r, S— —(00/0T),. 
En partant de ce fait, Ehrenfest a proposé une classification des 


Changements de phase dans laquelle l’ordre de la transition de pha- 
se se détermine par l’ordre des dérivées du potentiel thermodynami- 


*) Dans un cas particulier, la variation de chaleur dans une transition de 
phase du premier ordre peut être nulle, mais AV = V" — V”’ & 0. 
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que, qui varient lors du changement de phase en forme de saut: 
dans les changements de phase du premier ordre ce sont les dérivées 
premières (toutes ou seulement certaines) de l'énergie de Gibbs qui 
subissent des variations en forme de saut; dans les change- 
ments de phase du deuxième ordre les dérivées premières de 


l'énergie de Gibbs sont continues (c’est-à-dire que AV —= O0, 
À — TAS = 0), alors que ses dérivées secondes: la capacité 
2 
calorifique C,= —T (+ | la compressibilité B— — _ X 
P ôT3 ]p° 
610 Ne , 1 
X (57 > le coefficient de dilatation thermique «&— FX 
3 
X (re) etc.. varient de manière discontinue. 
T üp J? | 


Actuellement on connaît les changements de phase du premier or- 
dre : la fusion, l’ébullition, le passage d’un conducteur à l’état su- 
praconducteur dans un champ magnétique, les passages d’une 
modification cristalline à une autre, etc., et les changements de pha- 
se du deuxième ordre : le passage d’un conducteur de l’état normal à 
l’état supraconducteur en l'absence dechamp magnétique ; ainsi qu'un 
grand nombre de transitions de phase dans lesquelles les dérivées 
secondes du potentiel thermodynamique deviennent égales à l’infi- 
ni (transitions critiques): la transition critique liquide-gaz, la 
transformation d'un ferromagnétique en paramagnétique, la tran- 
sition ferro-électrique et autres. Les transitions critiques ne trouvent 
pas de place dans la classification d’Ehrenfest des changements de 
phase, ce qui témoigne de son caractère borné. 

L'équation de base qui caractérise les changements de phase du 
premier ordre est l’équation différentielle de Clausius-Clapeyron. 
Cette équation s’obtient de la condition de l’égalité des potentiels 
chimiques de deux phases lorsqu'elles sont en équilibre l’une avec 
l’autre 


u" (p, T) = u"(p, T) (12.1) 


et lie entre eux la chaleur de changement de phase, le saut de volume 
spécifique et la pente de la courbe d'équilibre au point de transition. 
De la formule (12.1) découle l’équation de la courbe d’équilibre 


p =p(T). (12.2) 


La forme concrète de la fonction u (p, T) étant dans la plupart 
des cas inconnue, l’équation de la courbe d'équilibre (12.2) ne peut 
pas s’écrire sous une forme explicite. Il se trouve pourtant que l’équa- 
tion différentielle de la courbe d'équilibre revêt une forme beau- 
coup plus simple et lie entre elles les grandeurs indiquées plus haut 
qui sont faciles à mesurer. En différenciant (12.1), on obtient 


du"(p. T)=du"(p, T) 
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ou 
LS ou” _ Ou” op” " 
( oT ), aT + | dp } dr =( ôT }, 47 +( op ), dP: 
d'où 
_dp __ (@n”/0T)p — (O4'/2T)p 
UT (0u"/0p)r —(ôu"/dp)r 
et 
d "—s ; 
FF = 7 3 (12.3) 
puisque du = —sdT + vdp (où s et v sont respectivement l’entro- 


pie et le volume par particule). L’équation (12.3) est une équation 
différentielle de la courbe d’équilibre connue sous le nom d’équation 
de Clausius-Clapeyron. Le plus souvent on l'écrit sous la forme 

dp À ; 

I F5) (12.4) 
où À — T (s” — s’) est la chaleur de changement de phase par mole 
ou par gramme de substance ; ü” — v”, la variation de volume de la 
masse correspondante de substance. L’application principale de 
l'équation (12.4) est le calcul des chaleurs spécifiques de vaporisa- 
tion, de sublimation, de fusion et de changement de variété. 

Si au lieu de la pression p, le système est soumis à l’action d'une 
autre force généralisée quelconque À, on obtient une équation dif- 
férentielle générale de la courbe d'équilibre entre deux phases d’un 
système à un seul composant : 


dA _ AS 


= (25) 


où AS = s” — s’est la variation (saut) de l’entropie lorsque la subs- 
tance passe d’une phase à l’autre; Aa — a” — a”, le saut du para- 
mètre externe conjugué de la force généralisée À. 
L’équation de Clausius-Clapeyron 
dT __ T(v"—v") 
dp À 


détermine la variation de la température de changement de phase 
(le point de congélation ou d’ébullition, par exemple) en fonction 
de la pression. 

Puisqu’au passage de la phase liquide à la phase vapeur la cha- 
leur est absorbée (À >> 0) et le volume augmente toujours (v” >> v'), 
on a d7/dp > 0, c’est-à-dire que la température d'ébullition s’élè- 
ve toujours lorsque la pression augmente. Quant à la température 
de fusion, elle peut augmenter ou diminuer avec la croissance de la 
pression, suivant que le volume augmente ou diminue lors de la fu- 
sion. Pour la plupart des corps v” > v” à la fusion, si bien que pour 
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de tels corps d7/dp > 0, de même que dans le cas de l’ébullition. 
Mais pour l’eau, la fonte, le bismuth, le germanium et le thallium, 
le volume diminue lors dela fusion de la phase solide (dans ces cas 
la phase liquide est plus lourde que la phase solide), de sorte que 
pour ces corps d?7/dp << 0, c’est-à-dire que la température de fusion 
diminue lorsque la pression augmente. 

La température de fusion diminue aussi à T << 0,3 K lorsque la 
pression augmente pour l’isotope d’hélium de masse atomique 3 
(He) bien que pour lui v” > v'. La cause en est qu'à T < 0,3 K 
la chaleur spécifique de fusion 
À = T (s” —s") de “He solide est 
négative (effet Pomeranchuk), 
c'est-à-dire que l'entropie s” de 
SHe liquide est inférieure à l’en- 
tropies’ de sa phase solide. Un tel 
comportement de l’entropie des 
phases différentes de ‘He s’expli- 
que par le fait que dans le liquide 
les forces d'interaction d’échan- 
ge entre les atomes assurent un 
état ordonné de leurs spins déjà 
à T <1 K, alors que dans la pha- 7 
se solide où les amplitudes des ” ge 
oscillations à 7 —0 K sont peti- Fig. 41 
tes devant la distance interato- 
mique un tel état ordonné ne s’établit qu'à T = 10-% à 107 K, 
lorsque ÀT prend une valeur de l’ordre de l'énergie magnétique 
d'interaction entre deux atomes voisins. À 7 = 0,3 K la chaleur 
spécifique de fusion change de signe et donc à cette température la 
courbe de fusion passe par un minimum (fig. 41). Pour faire fondre 
$He à T < 0,3K. le soudoir doit être froid (à la température T,<T). 
Dans le cas de la solidification de “He liquide à T << 0,3K, la cha- 
leur est absorbée et donc sa compression adiabatique qui provoque 
la solidification doit conduire à une baisse de la température. 

Appliquons à la transition de phase du premier ordre le troisiè- 
me principe de la thermodynamique. Suivant ce principe 


lim (S”—S")= 0 
T—0K 


p 


si bien que l’équation fondamentale de la thermodynamique pour la 
transition de phase 


TAS = AU + pAV 


permet de conclure que lorsque T — 0 K, deux cas peuvent se pré- 
senter : soit une disparition simultanée, lors de la transition, de la 
différence d'énergie AU et de la différence de volume AV des phases 
(ce qui signifierait l’indiscernabilité des phases liquide et solide), 


17% 
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soit la différence d'énergie devient égale à AU — —pAV. Les expé- 
riences portant sur l’hélium ont montré que pour 7? +0 K c’est 
la deuxième possibilité qui est effectivement réalisée: AU — 

— —pAV = 0. Cela signifie 
P [v. (12.3)] que 


: Op 
nn ——— 

ne Tr 0, (12.6) 
c'est-à-dire que lorsque T7 +0 K, 
toutes les courbes représentatives 
des phases en coordonnées T et p 
doivent être horizontales (v. courbe 
de fusion de l’hélium sur la figu- 

re 42). 
Ainsi, l'indépendance, à basse 
température, de la pression d’équi- 
T libre d’un système liquide-corps 
solide à l'égard de la température 
est une conséquence du troisième 
principe de la thermodynamique. 
Elle est utilisée pour le calcul de la courbe d'équilibre graphite- 
diamant dont la connaissance est nécessaire pour la fabrication des 
diamants artificiels à partir du graphite à une température de plu- 
sieurs milliers de kelvins. Cet exemple montre que le troisième prin- 
cipe de la thermodynamique joue un grand rôle également aux tem- 

pératures suffisamment élevées. 


Pig. 42 


$ 59. Changements de phase du deuxième ordre. 
Equation d’Ehrenfest 


À la différence des transitions de phase du premier ordre, dans 
les transitions de phase du deuxième ordre l'effet thermique cor- 
respondant au changement de phase est nul et le volume reste in- 
changé (s” — s’, v” — v'), mais la capacité calorifique C,, le coeffi- 
cient de dilatation thermique « et la compressibilité $ varient d'une 
manière discontinue. La relation entre ces variations en forme de saut 
et la pente de la courbe de transition au point correspondant est 
exprimée par les équations d’'Ehrenfest qui a introduit pour la pre- 
mière fois (en 1933) le concept de transitions de phase du deuxième 
ordre en considérant le passage de Hel en Hell. 

Il n’y a pas si longtemps, en plus de la transition de l’état nor- 
mal à l’état supraconducteur, en l’absence de champ magnétique, 
on rangeait encore dans la catégorie de transitions de phase du deuxie- 
me ordre le passage du fer à l’état paramagnétique au point de 
Curie, la transformation de Hel en Hell et de nombreuses transfor- 
mations subies par les cristaux. Suivant les idées actuelles, seule la 
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transition à l’état supraconducteur à À = 0 est une transition du 
deuxième ordre d’après Ehrenfest, tandis que les autres changements 
de phase susmentionnés sont d’une autre nature (v. $$ 61, 62). 
Cherchons les équations d’Ehrenfest. Le second membre de l’équa- 
tion de Clausius-Clapeyron (12.3) se transforme, au point de transi- 
tion du deuxième ordre, en une indétérmination de la forme 0/0. 
Pour lever cette indétermination, appliquons la règle de L'Hospital. 
En dérivant le numérateur et le dénominateur du second membre de 
(12.3) soit par rapport à 7, soit par rapport à p, on oblient *): 


dp _ Os"'0T—0s' OT ACp (42.7) 
dT  0v"/0T —Ov'/0T TA (0pv/0T)p ° 
et 
dp __ ôs”'0p—ôs"jôp 
dT  dv”'ôp—üûr'/0p 
ou 
d ne, 2 A (dv/0T)p 9 
d7T A(dv/dp)r ? (12.8) 


car de du = —s d7 + vdp ïil découle — (0s/0p)r = (ôv/0T),. 
A partir des formules (12.7) et (12.8) on tire les équations d’Ehren- 
fest pour les transitions de phase du deuxième ordre: 


AC,=-T() af), (12.9) 
(4) es (2). «210 


Dans le cas général où le système est soumis à l’action d’une for- 
ce généralisée À à laquelle correspond un paramètre externe a, les 
équations d’Ehrenfest prendront la forme suivante: 

dA \2? da 
aCa=—T(r) 4 (55) 


4 = —<7-A (57); : 


(12.14) 


Les équations d’'Ehrenfest lient les sauts de dérivées secondes du 
potentiel thermodynamique non seulement dans les transitions de 
phase du deuxième ordre mais également dans toute une série de 


*) Une telle dérivation séparée est possible parce que l'équation (12.3) 
peut s'écrire sous la forme 
dp As + Adp 


d Ac + ÀAdT ? 
où À est un facteur arbitraire. 
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transitions de phase du premier ordre. Un exemple de telle transition 
de phase du premier ordre est fourni par le passage de l’état ordonné 
à l’état désordonné dans les alliages AuCu,, AuCu et autres. Une 
particularité caractéristique de ces transitions est la constance des 
sauts de volume et d’entropie le long de toute la ligne de transforma- 
tion : 

AV =0C,, AS =C,, (12.12) 


si bien que la pente de la ligne d'équilibre de phase dp/dT — AS/AV 
en coordonnées 7 et p se trouve constante et donc cette ligne est elle- 
méme une droite (transitions de phase linéaires du premier ordre). 

En dérivant l’équation (12.12) par rapport à la température le 
long de la ligne d’équilibre, on obtient 


\ { 2V 414 dp CN) 2S dp _ 
A (Sr), +4 (Siar = 0 (Sr), +455) ar = 0: 
d’où découlent directement les équations d’Ehrenfest (12.9) et (12.10). 

Ainsi, les équations d’Ehrenfest déterminent une large classe de 
transformations de phase; les transitions de phase linéaires du pre- 
mier ordre et les transitions de phase du deuxième ordre. 


$ 60. Thermodynamique de la transition 
supraconductrice 


Appliquons les équations d’'Ehrenfest (12.11) à la transition d’un 
conducteur électrique de l’état normal nr à l’état de supraconductivi- 
té s en l’absence de champ magné- 
tique. On sait que de telles trans- 
formations se produisent dans 
certains conducteurs à une tem- 
pérature déterminée 7.. La sup- 
raconductivité peut être détruite 
si l’on soumet le conducteur à un 
champ magnétique suffisamment 
intense À.. 

La variation de l’intensité F7, 
du champ critique en fonction de 
la température est analogue à la 
dépendance p = p (T) à l’équi- 
libre liquide-vapeur et est repré- 
sentée en coordonnées 7 et À, par 
la courbe de la figure 43. Analy- 
tiquement, cette courbe peut être représentée avec une précision 
suffisante par une parabole 


H, (T) = HU — (T/T.}1. 


Fig. 43 
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Si le conducteur est placé dans un champ magnétique, son passa- 
ge à l’état supraconducteur s'accompagne d’un effet thermique et 
constitue donc une transition de phase du premier ordre. V. Keyes 
a montré que dans ce cas la transition est régie par l'équation de 
Clausius-Clapeyron. En l’absence de champ magnétique la chaleur 
de transformation de phase est nulle de sorte que la transformation de 
an en s est une transition de phase du deuxième ordre. 

Ün supraconducteur placé dans un champ magnétique extérieur 
se comporte comme un diamagnétique, c’est-à-dire qu’il s’aimante 
en sens inverse du vecteur intensité du champ magnétique et de telle 
sorte que l’induction magnétique à l’intérieur du supraconducteur 
soit nulle (effet AMeissner): 


B,=H+a4ns,—0 
et 


1 
J,;—= RTE H. (12.13) 


De ce fait, le travail d’aimantation élémentaire par unité de vo- 
lume du supraconducteur a pour valeur 


ôW = HdJ.. (12.14) 


En posant À — H et a = J dans l'équation d’Ehrenfest (12.11), 
on obtient pour le saut (discontinuité) de la capacité calorifique 


dAHe \° oJ 

AC=C,—C,=—T, (re), 0" 4 (5), (4245) 
où A, (T) est l'intensité du champ critique dépendant de la tempé- 
rature, pour laquelle coexistent les deux phases : le conducteur nor- 
mal et le supraconducteur [(4, (T) se détermine par la condition 
d'égalité des potentiels chimiques de ces phases]; la dérivée 
dH./aT est prise pour A, — Oet T = T,. On a pour un supraconduc- 
teur (v. (12.13)] 


et pour un conducteur normal 


_ u— 1 0Jn __ u—1{ 
= AH et (FF ),.= 27 


Ainsi, 
oJ _{97s\ _{[9Jn\ ____nu 
(Sr) =| 0H } 0H = an * 
Mais comme u = 1 + 4xx et la valeur de x pour les corps para- 
magnétiques et diamagnétiques est de l’ordre de 10° à 10-76, on 
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obtient 
27 1 
OH IT AT 
et 
Co Cn = (TT Juno: en) 


Cette expression donnant le saut de la capacité calorifique lors 
de la transition supraconductrice en l’absence de champ magnétique 
porte le nom de formule de Ruthgers. Il en résulte que C, > C,. 
La formule de Ruthgers est en parfait accord avec l’expérience, ce 
qui est confirmé par le tableau ci-dessous : 


Métal | T,K | SCexp: J/(K -mole) ACea1c /(K-mole) 
Plomb 7,22 52,79 41,9 
Etain 3,73 12,15 10,94 
Indium 3,37 8,46 8,42 
Thallium 2,38 6,20 6,12 
Aluminium 1,20 1,93 2,97 


La variation de la capacité calorifique avec la température dans 
la transition supraconductrice (en l’absence de champ magnétique) 
est représentée par la cour- 

C be de la figure 44. 
Considérons maintenant 
un supraconducteur placé 
D dé dans un champ magnétique 
(H 3 0). La différentielle 
du potentiel thermodynami- 
que spécifique d’un corps 
magnétique soumis à un 
T champ magnétique exté- 


Fig. 44 rieur À a pour expression 
d® = —S dT — J dH. 
En y portant pour le supraconducteur J, — —H;(4x) et en inté- 


grant ensuite l’expression obtenue sur À à une certaine température 
T, on obtient 
D. (H, T) — ®, (0, T) = H-/(6x). (12.17) 


Vu qu’à l’état normal la susceptibilité magnétique d'un conduc- 
teur est une quantité infinitésimale tendant vers zéro, on a 
Dh (H, T) = ®, (0, T). Le long de la courbe du champ critique, où 
n et s sont en équilibre, les potentiels thermodynamiques spécifiques 
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des deux phases sont égaux, ce qui permet de tirer de la condition 
Ph (He. T) = D, (H,, T) déterminant A, (T), l'équation fonda- 
mantale de la thermodynamique des supraconducteurs 

Dh (H,, T) — D, (0, T) = HE/(Bx). (12.18) 


Etant donné que S — —(0®/0T)y et Cx — T (0S/0T)y, la 
formule (12.18) donne 


S,(0, T)—S,(0, T)= Fe Se, (12.19) 
T d°'He dH. \2 
Co—Cn= [He +(5) |: (12.20) 


A T =T,, l'intensité du champ critique A, — 0; dans ce cas 
on tire de la formule (12.19) S, — S, = 0, ce qui correspond à une 
transition de phase du deuxié- 
me ordre pour laquelle [v. Ss-Sh 
(12.20)] on obtient la formule C.-C, 
de Ruthgers (12.16). 

A toute température plus 
basse (0 < T << T,), l’expres- 
sion (12.19) donne S,—S, <0 
et donc S, << $, puisque com- 
me le montre la figure 43, 
ee < 0. Ceci signifie que la 
phase supraconductrice est 
plus ordonnée. 

Suivant le troisième princi- 
pe de la thermodynamique, à 
T=0 K les entropies des pha- 
ses sont nulles et, par consé- 
quent, S$, — S, — 0. A cette 
limite, la dérivée de l’inten- 
sité du champ critique par rapport à la ‘température doit s’annuler. 

Ainsi, les entropies des deux phases sont égales (S. — S, — 0) 
à T =T,et à T =0K, alors que pou 0<T<T,onaS, — 
— S, << 0, si bien que la différence entre les entropies doit présen- 
ter un minimum à une certaine température (fig. 45). À T = T,, 
le saut de capacité calorifique a sa valeur maximale déterminée 
par la formule (12.16). Lorsque la différence entre les entropies des 
deux phases passe par un minimum à une température inférieure à 
T,, les capacités calorifiques des deux phases (considérées comme des 
dérivées de S par rapport à 7, multipliées par T) doivent devenir 


égales (fig. 45), à une température plus basse, vu que = (S. —S,) << 


<< 0, la différence C, —C, < 0, c’est-à-dire que C. sera infé- 
rieure à C,, et quand 7 0 K , les deux grandeurs tendent vers zéro. 
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La chaleur spécifique de passage du conducteur de l’état supra- 
conducteur à l’état normal À = T (S, — S,) est nulle en l'absence 
de champetest positive lorsque A, > 0. Ainsi, la transformation 
isotherme d’un supraconducteur en conducteur normal s’accompa- 
gne d’une absorption de chaleur, alors que dans une transformation 
adiabatique correspondante l’échantillon se refroidit. C’est sur cette 
base qu’on a élaboré une méthode d’obtention de basses températu- 
res par aimantation adiabatique d’un supraconducteur. 


$ 61. Phénomènes critiques et hypercritiques. 
Théorie de Sémentchenko 


En étudiant la variation de la tension superficielle des liquides, 
Mendéléev a constaté en 1860 qu’à une certaine température, qu'il 
a dénommée température d’ébullition absolue, la tension superficiel- 
le disparaît. Dans ce cas, les deux phases coexistantes (liquide et va- 
peur) deviennent identiques. Un tel état, caractérisé par des valeurs 
déterminées de la température T,, de la pression p, et du volume 
Y,, est dit critique. La courbe d’équilibre entre le liquide et la va- 
peur en coordonnées 7 et p se termine au point critique. 

En 1869, le phénomène critique a été étudié par T. Andrews et à 
partir de 1873, par un groupe de physiciens de Kiev dirigé par 
M.P. Avenarius. 

En partant de ces recherches expérimentales, W. Gibbs (1876), 
et, indépendamment de lui, A.G. Stoletov (1879) ont énoncé les 
principales propositions de la théorie thermodynamique classique 
des phénomènes critiques. D’après Gibbs-Stoletov, la phase critique 
représente le cas limite de l’équilibre entre deux phases, lorsque les 
deux phases, coexistant en équilibre l’une avec l’autre, deviennent 
identiques. En d’autres termes, c’est l’état stable d’un système homo- 
gène à la limite de stabilité par rapport aux variations virtuelles de 
chacune de ses coordonnées, lorsque les autres forces thermodynami- 
ques sont constantes. 

Mathématiquement, la limite de stabilité d’un système homogè- 
ne par rapport à de telles variations virtuelles de ses coordonnées se 
détermine par le changement des inégalités thermodynamiques 
(6.16) et (6.20) en égalités qui caractérisent cette stabilité du systè- 
me homogène: 


(5), = i (55), = 2 0 


OP. 9P\ — 
0V },=0. 0S }7 = 0. 

Déduisons les conditions de stabilité de l’état critique à partir 
de l’inégalité pour le déterminant de la matrice de stabilité (6.15) 


(12.21) 
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qui exprime une condition nécessaire et suffisante pour qu'un systè- 
me homogène soit stable: 


ATAS — ApAV > 0. 


Prenons les paramètres V et T7 comme variables indépendantes du 
système homogène. Dans ces conditions, p = p (V, T), S = S(V, T) 
et à T = Cte on tire de (6.15) 


asv=(2e) ane +4+(S)an+ (fe) ane. <0 


Suivant les formules (12.21), à l’état critique (0p:0V)r = 0, 
si bien que 
1 0° 1 09 
7 (54). AVS += (5), (Av)+... <0. 
Cette inégalité est vérifiée pour tout AV (positif ou négatif) si 
le coefficient devant (AV) s’annule, et le coefficient devant (AV)‘ 
est négatif *): 


(Ho (St),<o de 


D'une manière analogue, en partant de l'inégalité (6.15), on 
trouve pour l’état critique: 


(3), = 0: (55 )r (5 Es 
Ô 


0 
(Fr), = d (55), = 0: (as), >0: 


à 
Here (Aro (),=0 (H),-0. den 
| 


(0 (= ($7),=0 (55r),=0 4229 
(7 hr 0, (5), 2 0, (5 ). z 0, (5), >0. (12.25) 


c'-est-à-dire que thermiquement l’état critique se caractérise par 
les relations suivantes : 


eo (Sr) 0 (5) <0 


oT » OT T\ — 
(57 ),=<0: WTE ],=0. (5 Fe 
*) Une annulation identique de la dérivée d'ordre 3 (9*p/9V3%)7 au point 
critique avec annulation simultanée de (d4p/0V#)- et la valeur négative de la 
dérivée d'ordre 5, etc.. ne serait pas elle non plus en contradiction avec la 
théorie classique des phénomènes critiques. 


(12.26) 
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Le fait que l’état critique se détermine par quatre équations 
(12.26) pour une fonction de deux variables ne peut pas conduire 
dans ce cas à une contradiction, parce qu’en vertu de l’identité ther- 


modynamique, 
().(8, = 1 


seulement deux des quatre équations indiquées sont indépendantes : 
soit les équations 


(0. (6), c22n 


et les équations (0T/9V), = 0 et (9*T/9V*),, = 0 sont leurs consé- 
quences, ou vice versa. 

Le système liquide-vapeur à l’état critique est un système à un 
seul composant (4 — 1) monophasique (7 = 1) qui satisfait à deux 
conditions de stabilité (12.27), si bien que d’après la règle des pha- 
ses (10.51) 7 << À et le nombre de degrés de liberté de l’état critique 
est égal à 


le — k — NN — 0. (12.28) 


Cela signifie que l’état critique d’un système simple à un seul 
composant n’est possible que pour des valeurs bien déterminées de 
la température, de la pression et du volume, c’est-à-dire en un seul 
point critique défini par 7,, p, et V.. Les paramètres du point cri- 
tique dépendent uniquement des propriétés de la substance donnée. 

Si, en plus de la pression, le système est soumis encore à une for- 
ce quelconque (force de champ électrique par exemple), f, = 1 et 
au lieu d’un point critique on a une ligne critique *). 

Puisque d’un côté l’état critique représente l’équilibre limite 
d’un système à deux phases et d’un autre côté, l’état stable limite 
d’un système homogène, il s'ensuit des relations (12.23) à (12.25), dé- 
finissant l’état critique, que le système à l’état critique présente 
tant les propriétés d’un système diphasique: 


(5 )r= 0 (5), = =0. 


(5) = 0 (<r ),=0. 


*) Comme le montre l'expérience, cette ligne n’est pas une droite. On peut 
donc conclure que si les transitions de phase du deuxième ordre constituent un 
cas limite des transitions de phase du premier ordre pour lesquelles AS = c,, 
AV = c2, le point critique est un cas limite d’une transition de phase ordinaire 
du premier ordre pour laquelle AS = f, (T, p), AV = f2(T, p). 
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que celles d'un système monophasique : 
03P OST 
(5), <0: (55), >0. (12.30) 


Ainsi, lorsque le système homogène passe par l’état critique de 
l'état homogène à l’état à deux phases, il acquiert d’abord (à l’état 
critique) les propriétés du système diphasique, et ensuite (à l’état 
disphasique) il perd les propriétés du système homogène [v. (12.30)], 
. bien que l’état du système se définit en plus de (12.29) par les éga- 

ités 


(He), ( He) n0 (AE) (HE) = =0 
0V3 pr \oVi)r ass), \8S}p 


Au contraire, lorsque le système diphasique passe par l’état cri- 
tique et prend l’état monophasique il acquiert d’abord (à l’état cri- 
tique) les propriétés du système homogène (12.30) et ensuite (à l’état 
monophasique) il perd les propriétés du système à deux phases et ne 
présente que les propriétés du système homogène : 


9P OT \ _T 
(5 )7 <0 (55), = >0. 
Cela signifie qu’à l’état critique les inégalités (6.17) 


(5), <0, (= >0 


qui déterminent la stabilité d’un système homogène, ne peuvent être 
violées parce qu'elles ne sont pas violées dans un système à deux pha- 
ses. Autrement dit, au point critique la capacité calorifique C+- 
ne peut pas devenir infiniment grande, parce qu'elle conserve sa va- 
leur finie aussi pour le système à deux phases en lequel se transforme, 
en passant par l’état critique, le système homogène. Cette conclu- 
sion de la thermodynamique n’est pourtant que suffisante mais non 
nécessaire, parce que la thermodynamique n'exclut pas l'apparition 
à l’état critique de propriétés que ne présente ni le système à deux 
phases, ni le système à une seule phase [28]. Si l’état critique est un 
tel état particulier de la substance, la conclusion faite sur le compor- 
tement de la capacité calorifique C au point critique n’est pas va- 
lable pour cet état. Une réponse univoque à cette question ne peut 
ètre donnée que par l’expérience ou par la physique statistique *). 

En 1947, V.K. Sémentchenko [29] a proposé une théorie des 
transitions de phase basée sur les concepts de stabilité thermodynami- 
que. 

De la condition générale d'équilibre et de stabilité pour un syste- 
me placé dans une enceinte thermostatée sous une pression constante 


*) L'hypothèse de divergence logarithmique de la capacité calorifique C4. 
au point critique n'a pas été confirmée. 
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(AD >> 0) pour des variations virtuelles de S et V il résulte que 
AD = AU — T,ôS + p ÔôV > 0, (12.31) 


où U, S, V sont les paramètres du système; T, et p,, la température 
et la pression constantes à l’intérieur du thermostat. La variation 
AU due aux variations virtuelles de S et V est égale, à des termes du 
second ordre de petitesse par rapport aux variations ÔS et ôŸ près, 


ao (Ge ),85+ (ar, de 
1 n o°U n 
++ (Sr 65242 00 65 V + SE OV? PAR 


HA) es +2 (9) sa ( 2e), v] 


Ainsi, la condition d'équilibre et de stabilité (12.31) prend la 
forme 


AD=(T —T;) ÔS + (po — p) OV + 
++ [(5),85+2(5) SV — (5), 672] = 650 ++ #00. 


De la condition d’équilibre ô® — 0, on déduit que T =T, 
et p = po, c'est-à-dire qu’à l’état d'équilibre la température et la 
pression du système sont égales respectivement à la température et à 
la pression du thermostat. 

De la condition de stabilité 6*® > 0 on obtient 

1 OT / OT / dp : à as 
2 D 1 2 ).32 
(5 ),882+2 (+ ), 55 67 (57), 62% 0. (12.32) 

On sait que la forme quadratique est positive si le déterminant 
constitué par ses coefficients et ses mineurs principaux sont positifs, 
de sorte que les conditions de stabilité s'expriment par 


OT OT 
Ds = (55), EE = 9(T. — p) 0. 
CCR (2.33) 
HE -(H,>0 


Avec Sémentchenko, appelons D, le déterminant de stabilité” 
(0X ;/0zx;), p les coefficients de stabilité adiabatiques, (OX:/0xi)x 
les coefficients de stabilité isodynamiques, où X; = T, —p, ..., 
LL =, Vire 

Remarquons que d'après la définition de la grandeur positive 
0 < D < co. 


& 61] PHENOMENES CRITIQUES ET HYPERCRITIQUES 271 


En se servant des propriétés des jacobiens, il est facile de transfor- 
mer les coefficients de stabilité adiabatiques en coefficients de sta- 
bilité isodynamiques et inversement : 


d(S,V)  0(S,—p) d(S, ŸV) 
3 AL PRET BR CR ET OC BE 


ë 2(S,F)  d(T,V) d(S, V) 


et 
_{(oT 0p\ _ {0 op 
en (5), nr) }= (5), 7) 

Le déterminant D, peut donc toujours se mettre sous une forme 
diagonale représentant le produit des coefficients de stabilité adia- 
batiques et isodynamiques. 

En nous basant sur les conditions de stabilité obtenues, considé- 
rons les états et les changements de phase possibles du système ther- 
modynamique sous l’influence des forces extérieures X:. 

Chaque phase distincte existe tant qu’elle satisfasse aux condi- 
tions de stabilité: 

OX; 
D,>0, (5), >0: 

Lorsque la stabilité diminue, le déterminant D, et les coeffi- 
cients de stabilité atteignent la limite de stabilité. La courbe défi- 
nie par l’équation (0X;/0x;)., = 0 est appelée spinodale; elle li- 
mite le domaine des états instables. 

Nous allons examiner, pour préciser les idées, les diagrammes en 
coordonnées Ÿ et p. Dans un tel diagramme (fig. 46) la spinodale 7 
[définie par l'équation (dp/0V)7 = 0] est le lieu géométrique des 
extrémums des isothermes 4. L'existence de la spinodale a pour ré- 
sultat que l’isobare peut couper l’isotherme en deux points corres- 
pondant aux valeurs différentes du volume. Cela réprésente la pos- 
sibilité de l'équilibre entre deux phases de volume différent, que 
l’on appelle équilibre de phase du premier ordre. Ces phases sont 
séparées par le domaine des états instables et, comme ce domaine est 
irréalisable, une transformation isobare continue d’une phase de 
volume Ÿ, en une autre phase de volume Ÿ, est impossible. La ligne 
d'équilibre de phase se détermine par l’égalité des potentiels chimi- 
ques de la substance dans les phases et s'appelle binodale (courbe 2). 
Le long de la binodale, les coefficients de stabilité sont différents 
de zéro; entre la binodale et la spinodale il existe des domaines 
d'états métastables du système dans lesquels chacune des phases ne 
peut exister qu’en l’absence de l’autre. 

Une variation des forces thermodynamiques s’exerçant sur le 
système produit une variation des différentes caractéristiques de la 
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transition de phase du premier ordre. Ainsi, lorsque la température 
et la pression augmentent, la chaleur spécifique de transformation et 
les domaines des états métastables et instables du système liquide- 
vapeur diminuent (v. fig. 46). Le cas limite de la transition de phase 
du premier ordre est la transition critique. A l’état critique, la 
spinodale et la binodale se ré- 
duisent à un point, les volu- 
mes spécifiques des phases de- 
viennent égaux, et les phases 
sont identiques. L'état criti- 
que se définit par la nullité du 
déterminant de stabilité et des 
coefficients de stabilité isody- 
namiques : D.—=0, (0p/8V)r=0, 
(OT/0S), = 0. 

Comme on le démontre en 
physique statistique, les coef- 
ficients de stabilité sont inver- 
sement proportionnels aux fluc- 
tuations des diverses grandeurs 
physiques. Au fur et à mesure 
. que l’on s'approche du point 

Fig. 46 critique, les fluctuations de- 

viennent de plus en plüs inten- 

ses. Au-delà du point critique, il n'existe que des états stables et les 

phases présentant une surface de séparation ne peuvent donc exister 

dans ce domaine. L’analyse de la stabilité thermodynamique de la 

phase hypercritique a conduit Sémentchenko à la construction de la 
thermodynamique des changements de phase continus. 

Ainsi qu'on l’a déjà dit, l'examen des isothermes au voisinage 
du point critique montre que les points d’inflexion existent sur ces 
isothermes également dans le domaine hypercritique. Mais un 
point d’inflexion sur une courbe correspond à des extrémums sur les 
courbes de ses dérivées premières, c’est-à-dire qu’en ces points les 


coefficients de stabilité{[ 2 (28) | _ 0}. En effet, en construi- 


sant d’après les données expérimentales, en coordonnées Ÿ et 
— (0p/8V)- les courbes de variation des coefficients de stabilité en 
fonction du volume pour différentes 7, on voit (fig. 47) qu'aux mini- 
mums de coefficients de stabilité sur ces courbes correspondent des 
points d’inflexion sur les isothermes pour de petits V, et qu'aux 
maximums correspondent des points d’inflexion pour de grands Y. 
La ligne de stabilité minimale (et son prolongement) a été appelée 
quasi-spinodale par Sémentchenko [courbe 7 de la figure 47 et courbe 
3 de la figure 46; la courbe 2 de la figure 47 est une quasi-binodale 
et la courbe 3 une isostabile (courbe des états équistables)]. 
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Aux points de la quasi-spinodale les fluctuations atteignent, dans 
des conditions données, leurs valeurs maximales et le système se 
transforme en un mélange de germes de fluctuations des deux phases 
limites (éloignées de cet état), c'est-à-dire en une quasi-phase ou en 
en état mésophasique *) sans perdre son homogénéité macroscopique. 
Puisque le minimum de sta- 
bilité est un point tournant se 
quant au changement des pro- né 
priétés des phases, ilest analo- . 
gue dans une certaine mesure 
au point de transition de phase 
du deuxième ordre et peut donc 
être considéré conventionnel- 
lement comme un point de 
transition hypercritique. Ce 
faisant, on ne devra certes pas 
oublier que la transition hyper- 3 
critique se produit dans un in- 
tervalle fini de 7, p et d’au- 
tres forces thermodynamiques. 
C'est pourquoi l’entropie, le 
volume et les autres x; ne su- 
bissent au point conventionnel 
d'hypertransition qu'une va- 
riation continue rapide. Pour Fig. 47 
cette raison, la chaleur spéci- 
fique et le travail de la transition sont nuls. Les coefficients de sta- 
bilité eux-mêmes varient de manière continue et non par saut ; c'est 
là que réside, suivant Ehrenfest, la différence entre les transitions 
hypercritiques et les transitions de phase du deuxième ordre. 

Jusqu'ici nous avons utilisé, pour préciser les idées, les diagram- 
mes se rapportant aux systèmes fluides, c’est-à-dire aux systèmes 
liquide-gaz. Cependant tout ce qui a été exposé s'applique égale- 
ment aux systèmes anisotropes ainsi qu'aux systèmes dont les pha- 
ses diffèrent par leurs propriétés magnétiques ou électriques (ferro- 
magnétiques et antiferromagnétiques, supraconducteurs et ferro-élec- 
triques de divers types). 

Une analyse minutieuse des données expérimentales montre que 
les transitions hypercritiques sont très répandues, mais bien souvent 
elles sont rangées dans d’autres classes de transitions. Dans la plu- 
part des cas, les discontinuités observées (sauts) résultent d’une ex- 
trapolation incorrecte des données expérimentales ou du passage au 


*) Ce terme est emprunté à la théorie des cristaux liquides qui possédent 
aussi bien les propriétés de la phase cristalline (anisotropie) que les propriétés 
de la phase liquide (fluidité). 
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domaine sous-critique. Ces transitions se rencontrent dans les trois 
états physiques de la matiere: cristallin (par exemple, transition 
a-B dans le quartz, dans un mélange d’ortodeutérium et de para- 
deutérium, dans les ferromagnétiques et les ferro-électriques); 
liquide (dans les solutions et les cristaux liquides); les gaz (transi- 
tion classique liquide-gaz). Un cas très intéressant de transition cri- 
tique dans un milieu anisotrope est celui de la transition «—f 
dans le quartz. Cette transition s'accompagne d'une opalescence ma- 
nifeste et d’extrémums de plusieurs coefficients de stabilité. Mais 
ce qui est le plus intéressant, c’est la possibilité d'observer directe- 
ment l’état mélangé des deux phases limites grâce à la différence 
entre leurs structures cristallines : les quartz & et $ ont des indices 
de réfraction différents, si bien qu’en éclairant le quartz à l’état 
mixte, on peut observer visuellement ou sur une photographie la 
microhétérogénéité du système, c’est-à-dire une coexistence simul- 
tanée des deux structures cristallines. Macroscopiquement, le quartz 
reste parfaitement homogène et cet état mélangé est mis en évi- 
dence d'autant mieux que la thermostatisation est plus précise. 

L'existence de la quasi-spinodale permet de définir le point cri- 
tique comme un point commun à la spinodale (9p/8V)r = 0, à la 
quasi-spinodale (d°p/0V*)r = 0 et à la binodale u” = u”. Les tran- 
sitions hypercritiques, dans leur ensemble, peuvent être caractéri- 
sées par les relations suivantes: 


X: = rt OX 0x > 0, 
Re (12.34) 
Ti = T; (OX /025)x, = 0: 

L'expérience et la plupart des équations d'état disponibles mon- 
trent qu'au sommet de la quasi-spinodale les maximums et les mini- 
murms de la courbe de stabilité se confondent, en formant sur la cour- 
be hypercritique un point d’inflexion stable qui se définit par les 
équations 

(OX ;/0xi)x = 0, (®X;/0xi)x, = (0. (12.35) 


On peut l'appeler point hypercritique ou point critique du deuxième 
ordre *). Pour l’azote, les coordonnées de ce point sont voisines des 
coordonnées calculées à l’aide de l’équation de Van der Waals. Ain- 
si. le domaine des transitions de phase continues est limité d’en haut 
par le point hypercritique. Par son aspect extérieur le diagramme 
de la figure 47 est pareil à celui de la figure 46, et la courbe de points 
d’inflexion des isothermes (quasi-spinodale) est similaire à la spino- 
dale. La limite inférieure de stabilité (D. = 0. le coefficient de sta- 


*) Notons que dans le domaine hypercritique les lignes de minimums de 
diverses grandeurs physiques (vitesse du son, déterminant de stabilité, capacité 
calorifique à pression constante) ne coïncident pas et donc le point hypercritique 
ne caractérise que la ligne d’extrémums de stabilité. 
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bilité isodynamique — 0) correspondant à l’état critique a été exa- 
minée déjà par Gibbs. Les conséquences qu'entraîne l'existence de 
la limite supérieure de stabilité (D, — o) ont été étudiées par Sé- 
mentchenko. Ces conséquences fort intéressantes ont permis de 
mettre en évidence la nature physique des transitions de phase du 
deuxième ordre. 

Envisageons, pour plus de clarté. un système simple de coordon- 
nées x; (par exemple, x, — V, x, — S) soumis à l’action des forces 
ZX ; conjuguées de ces coordonnées (X, = p, À: — T}). À un certain 
état, le déterminant de stabilité D, peut devenir infiniment grand 
si l’un au moins des coefficients de stabilité adiabatiques 
(OX x/6zu)x, est infiniment grand (dans ce cas les paramètres X,, zx, 
sont dits caractéristiques). Pour analyser ce cas il est commode de 
passer aux inverses des grandeurs D. et des coefficients de stabilité. 
En tenant compte des propriétés des jacobiens on peut écrire 


D, — 0 (X1: X 0) _ { 1 


O(zy, Te) dry, re) OX Xe) D 
et pour D, = oo, 
EX \ , _ [(Oxs/0X )x, (071/0X;)x, | er 
ÔTR je FO (0ra OX s)x, (072/0X ox, ne (12:36) 


Mais D’ — 0 s'il y a nullité des éléments d’une des lignes et des 
éléments de la colonne qui commence par la même dérivée que celle 
de la ligne (grâce à l'égalité des dérivées secondes mixtes du poten- 
tiel thermodynamique). Si les paramètres caractéristiques sont dans 
ce cas ÀX,. x, il vient 


or t OV 1 OS ” 
hr Cr (Gr re 0 (12.37) 

Ces équations déterminent les propriétés physiques des phases 
dont l’un au moins des coefficients de stabilité adiabatiques est égal 
à l'infini. De telles phases perdent la capacité de réagir à l’action des 
forces caractéristiques et leurs coordonnées caractéristiques cessent 
de varier sous l’action de toutes forces et présentent une stabilité 
limite (d’après la terminologie de Sémentchenko, de telles phases 
sont appelées superphases). 

Deviennent superphases à 7 = OK tous les corps dont la capacité 
calorifique aux basses températures est proportionnelle, suivant la 
loi de Debye, au cube de la température, parce qu’à cet état leur 
coefficient de stabilité adiabatique 


Ce 
dS ]y Cv L 


Il est évident que dans ce cas les paramètres caractéristiques sont 
T, S. On peut donc obtenir à partir de (12.36) des expressions analo- 


18° 
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0S 9S OV 

(57), = ) = (5,0: 
qui sont en accord avec le troisième principe de la thermodynamique. 
Pourtant, si dans la loi puissance déterminant la capacité calorifi- 
que aux basses températures C; — aT", n > 0 suivant le troisie- 
me principe (v. chap. 4), pour les superphases dans cette loi nr => 1. 
C'est pour cette raison que les cristaux en chaîne pour lesquels 
(d’après la théorie de V.V. Tarassov et N.N. Sirota) C;-— aT, satis- 
font au troisième principe, mais ne peuvent pas se trouver à l'état 
superstable. 

Les supraconducteurs sont eux aussi des superphases, parce que 
d'après l’effet Meissner leur susceptibilité magnétique p — 0 et 
donc le coefficient de stabilité adiabatique a pour valeur 

ie 
0B }s LL | 

On voit que les paramètres caractéristiques sont dans ce cas 
B, H, ce qui permet d'écrire, pareillement à (12.37), pour l’état 
supraconducteur 


ôB\ _{6B\ _{2S\ _p 

(57 = (Sr), (57 = 
c'est-à-dire que le champ magnétique n’influe sur aucune propriété 
du conducteur tant que u = 0. Pour un certain champ «critique» 
la susceptibilité magnétique up varie de manière discontinue et prend 
une certaine valeur finie, de sorte que le supraconducteur passe à 


l’état métallique ordinaire défini par d’autres valeurs des coordon- 
nées x; (V, S, M ou V, S, B). Dans ce cas 


x1—14= Az; 0, 


ce qui signifie une transition de phase du premier ordre. 

Toutefois, dans le cas limite (4 = 0, T,) correspondant à la 
transition critique, la différence de coordonnées entre un supraconduc- 
teur et un conducteur normal disparaît: Az; — 0, mais à l’inver- 
se de la transition critique il existe une différence de stabilité des 
phases *): 


2 _(# =A(#) 0 
0Xi/*; ôX: le ôX; x, à 
ce qui signifie la transformation de la superphase en une phase ordi- 


naire caractérisée par un autre coefficient de stabilité isodynamique, 
et correspond à une transition de phase du deuxième ordre. 


*) Au point critique, non seulement Az; = 0, mais les tangentes aux 
deux branches de la binodale et de la spinodale sont confondues et identiques 
à la tangente à l’isotherme critique. 
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Ainsi, il se trouve que les transitions de phase du deuxième ordre 
représentent un certain cas praticulier des transitions critiques, qui 
n’est possible que pour l'équilibre entre les superphases et les phases 
ordinaires caractérisés par des coefficients de stabilité différents, 
par exemple. pour l'équilibre supraconducteur-conducteur ordinai- 
re. 


$ 62. Théorie thermodynamique 
des indices critiques 


Comme nous l’avons déjà indiqué, lorsqu'on s'approche de l’état 
critique, le déterminant de stabilité D, et les coefficients de stabilité 
(OX: 0zi)x, tendent vers zéro, tandis que la capacité calorifique, la 
compressibilité et la susceptibilité (les dérivées secondes du poten- 
tiel thermodynamique) tendent vers l'infini, ce qui constitue une 
manifestation macroscopique d’un grand développement des fluctua- 
tions. Cette particularité mathématique des dérivées secondes du 
potentiel thermodynamique et les fortes fluctuations qui en résul- 
tent au point critique rendent difficile l’étude théorique et expéri- 
mentale des phénomènes critiques. Néanmoins, les résultats des 
recherches intenses portant sur ces phénomènes permettent de con- 
clure que la singularité des principales fonctions thermodynamiques 
au voisinage du point critique revêt une forme exponentielle bien 
simple : 


f(x) = rt. 
où rest un petit voisinage du point critique suivant la température : 
z=1t—=|(T—T,)T,|, ou suivant un autre paramètre. L'ex- 
posant À est appelé indice critique et est défini par la relation 

x—0 nr 


On peut le déterminer par la pente de la droite tracée en coor- 
données In x et In f (x). 

Le comportement des caractéristiques analogues de divers systè- 
mes se décrit par les mêmes indices critiques, bien que les valeurs 
de ces indices soient différentes pour divers systèmes. C’est ainsi 
par exemple que le comportement de la capacité calorifique à force 
thermodynamique constante (capacité calorifique du liquide à pres- 
sion constante C,, capacité calorifique d'un diélectrique dans un 
champ magnétique constant C’; et autres) se décrit à T << T4 par 
une même loi asymptotique. 


Ch a. T-<, Ca rs T2 L 
À une température supérieure à la température critique (T => T,), 


le comportement de la capacité calorifique se décrit par la mème 
loi, mais avec l’exposant & au lieu de — @. 
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Les indices y” (à T << T,)ety(à T > T,) décrivent le comporte- 


ment de la compressibilité isothermekr=— — HS), et de la sus- 
oM 


= au voisinage du point critique: 
SH) ” E q 

kr Lo.d Tr, KT Lo. d T0 pour T << 1; 

kr TV, rt pour T>T.. 


ceptibilité magnetique x7 = 


L'indice B détermine le rapprochement du point critique le 
long de la ligne d'équilibre: 


AV — Vi, — Ve 2 th, M th. 


Souvent l’indice B est appelé indice d'ordre vu qu'au-dessus du 
point critique AV et M sont nuls. 
L'indice Ô détermine le comportement de l’isotherme critique: 


p—pe=(AV}, H= M. 


Actuellement, les indices critiques &, &’; y, y’; B, Ô sont univer- 
sellement reconnus. 

La théorie des indices critiques a pour objet la détermination 
des valeurs numériques des indices, en partant des résultats obtenus 
à l’aide de modèles, et l'établissement de différentes relations entre 
les indices critiques. Les valeurs des indices critiques caractérisent 
le degré de rapprochement du point critique, et la comparaison des 
indices de divers modèles avec les données expérimentales permet 
de juger de la validité des modèles considérés. Par exemple, la théo- 
rie de Van der Waals du point critique liquide-vapeur et la théorie 
de Curie-Weiss de la transition ferromagnétique-paramagnétique 
conduisent aux valeurs suivantes des indices: à = &' — 0. y — 

= y" = 1, ff = !/,, Ô = 3. Les mêmes valeurs des indices, en dé- 

saccord avec l'expérience, sont données par la théorie de Landau 
des transitions de phase du deuxième ordre. Les valeurs expérimen- 
tales des indices critiques pour le système liquide-gaz de l’argon 
sont les suivantes: & << 0,4; &° => 0,25; y = 0,6; y’ = 1,1: B — 
— 0,33; Ô — 4,4. 

Les relations entre les indices critiques permettent de détermi- 
ner le troisième indice d’après deux indices connus, et la vérifica- 
tion même de ces relations signifie que la transition est critique. 

Certaines relations entre les indices critiques ont été établies 
par divers auteurs par des méthodes différentes. Il est naturel qu’on 
cherche à obtenir ces relations sur la base d’une seule et même 
approche. Une de ces approches est basée sur l’hypothèse de simili- 
tude des fonctions thermodynamiques ou sur le scaling thermodynami- 
que. D’après cette hypothèse, au voisinage del’état critique les 
potentiels thermodynamiques deviennent des fonctions homogènes 
de leurs arguments. Le scaling ne donne pas les valeurs numériques 
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des coefficients critiques, mais il conduit à l’établissement des rela- 
tions entre ceux-ci (sous forme d'égalités) et à la détermination 
de la forme de l'équation d'état du système au voisinage du point 
critique. Pourtant la question concernant la validité et le bien- 
fondé du scaling reste encore ouverte. 

Dans une telle situation, l’établissement des différentes rela- 
tions entre les indices critiques sur la base de la théorie de la stabili- 
té thermodynamique, sans avoir recours à aucune hypothèse et sup- 
position du type modèle, est du plus grand intérêt [30, 31]. Les avan- 
tages d’une telle méthode sont le bien-fondé et la généralité de l’ap- 
proche. 

Considérons, pour simplifier, un corps magnétique isotrope dans 
un petit voisinage du point critique (point de Curie) à T < T4 
en l’absence du champ magnétique. 

La grandeur principale caractérisant la stabilité est le détermi- 
nant de stabilité qui pour ce système est de la forme 


(He) (#)-(HE 0 (238 


où l'égalité correspond, d’après Gibbs, au point critique. 
En profitant des propriétés des jacobiens, écrivons 


__ô(T.H) 8(T.J) _{ ôH TU A1 T L 
D on 2670 (7 Dr( ar (12-39) 
et. d'une manière analogue. 
‘ OT 0H 1 T7 
De (55), (57h cr (50) 
ôT oH : oH oT —. 
D (5), (55 —-(Ss)r(er)s (241) 


Introduisons les indices critiques du ferromagnétique en tenant 
compte du fait qu'ils sont différents pour des grandeurs mesurées à 
forces constantes et en coordonnées constantes : 

Cyr, Cire, Je. 

#r T7, #87, Det, 
où d est l'indice critique du déterminant de stabilité, et les primes 
dont sont affectés les indices signifient que T£<T.. 

Si l’on reporte les expressions asymptotiques (2. 42) dans les 
équations (12.39) et (12.40), on obtient 

d = a — y =@ — c. (12.43) 


En introduisant dans (12.38) les dérivées (07:08), et (0T/0J}s 
données par (12.39) et (12.41), on trouve 


#T og \2 419 44 
20 (ST )x on 
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En reportant les expressions asymptotiques (12.42) dans (12.44), 

on obtient 

tT-v'+e">>rd+2(B-1), 
d'où, puisque tT< 1, 

d+2(B—1)2c — 7. 
En tenant compte de (12.43), on obtient la relation de Rushbrook 

a +28 +Yy>2, (12.45) 
qu'il a établi en 1963 en partant de l’analyse de la différence entre 
les capacités calorifiques Cy — C, pour les ferromagnétiques au voi- 
sinage du point de Curie. Une même relation s'obtient aussi pour 
le système liquide-vapeur et pour les ferro-électriques [si, en établis- 
sant la relation (12.45), on effectue dans les formules les change- 
ments H— —p, JV et HE, J —+ P]. 

La relation de Rushbrook lie entre eux les indices critiques des 
grandeurs thermodynamiques fondamentales dans le domaine sub- 
critique. La méthode de la stabilité thermodynamique permet éga- 
lement de trouver la relation entre les indices critiques dans le do- 
maine hypercritique. À cet effet, en tenant compte du fait que la 
ligne d’équilibre entre les phases (binodale) se termine au point cri- 
tique, introduisons un indice u (au lieu de f) qui détermine la singu- 
larité de la dilatation thermique (9V/0T), — 7-4 (pour le système 
liquide-vapeur) ou de l'effet magnétocalorifique (9J/0T)y = tu 
(pour le corps magnétique). Alors, on obtient pour le domaine hy- 
percritique la relation suivante: 


a +y> 2 (12.46) 


qui a été établie pour la première fois en 1976 par E.D. Soldatova. 
Cette relation est plus générale que celle de Rushbrook, parce qu'’el- 
le est valable aussi pour le domaine subcritique (à condition d'’utili- 
ser «’, y, mu’), et la relation de Rushbrook se déduit dans ce cas de 
celle de Soldatova si l’on tient compte de ce que n° = 1 — B [puis- 
que J = TB et (0J/0T)y — TP! = zu]. 
Etablissons encore quelques relations pour les indices critiques. 

À cet effet, écrivons l'expression (12.38) sous la forme 

| OT 0H 0H \? 

(si (or) Pen 
puisque (0T;0J)s = (0H/68S),. En profitant des propriétés des jaco- 
biens et en utilisant les expressions asymptotiques (12.42), on ob- 


tient : ; . : 
0 1 9 ; 
(5) = (57), (55), — 14e 
Es D 7 a (5) 2-80. 


(12.48) 
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En reportant (12.48) dans (12.47), on obtient la relation de Grij- 
fith 
a +B (1 + ô)> 2, (12.49) 


qu’il a établie en 1965 en résultat de calculs fort complexes. 
À partir de (12.39), (12.40) et (12.42) on déduit une autre rela- 
tion de Griffith 


y > B(ô —1). (12.50) 


Ces relations ont été obtenues pour un petit voisinage du point 
critique lorsqu'on s’approche de lui suivant la température (x — 
= t). Mais on peut aussi s'approcher du point critique suivant toute 
autre force thermodynamique (pression ou intensité de champ). 
Cherchons les grandeurs thermodynamiques pour un ferromagnéti- 
que en fonction du champ magnétique (x — }) le long de l’isotherme 
critique (T7 = T,, H — 0). Introduisons pour ce cas les indices cri- 
tiques : 


Cu H7Ÿ, SH (J-H '"). (12.51) 


En écrivant la relation (12.38) sous la forme 
ds 0J 2S \2 
(7) (57 25 


et en utilisant (12.51), on obtient la relation de Coopersmith 
d + 2e — 1/0 1. (12.52) 


Les relations ainsi obtenues sont vérifiées aussi au voisinage du 
point de Curie pour les ferro-électriques. 

Ainsi la théorie des indices critiques fondée sur la méthode de la 
stabilité thermodynamique a mis en évidence la nature commune de 
la transition critique liquide-gaz et des transitions dans les ferro- 
magnétiques, les ferro-électriques et dans d’autres systèmes comme 
étant des passages par un minimum de stabilité, qui s’accompagnent 
de ce fait de fluctuations développées au maximum de certaines gran- 
deurs thermodynamiques. Ceci a été relevé par Sémentchenko dès 
1947. II à fallu attendre plus de 30 ans pour que les transitions fer- 
romagnétiques et ferro-électriques soient considérées comme des 
transformations au cours desquelles les dérivées secondes des poten- 
tiels thermodynamiques varient de manière discontinue (subissent 
des variations en forme de saut). 

Notons pour conclure que suivant la théorie thermodynamique 
des indices critiques, que nous venons d'exposer, le signe d'égalité 
dans les relations entre les indices apparaît de manière toute natu- 
relle exactement au point critique parce qu'en cet élat D, = 0. 
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PROBLÈMES 


12.1. En supposant constante la chaleur spécifique de changement de 
phase 2, montrer que la pression d’une vapeur saturée varie avec la température 
suivant une loi exponentielle. 

12.2. Le point de fusion de l’iode I, est de 114 °C. L'accroissement de ten- 
sion de vapeur au voisinage de la température de fusion, lorsque la température 
de fusion augmente de 1 °C, est égal à 578,6 Pa/K. Calculer la chaleur de subli- 
mation de l’iode à la température de fusion, sachant que la tension de vapeur de 
l’iode solide à cette température est égale à 11821 Pa. 

12.3. Sachant que la chaleur spécifique de vaporisation de l’eau est de 
MN /g, calculer la pression sous laquelle l’eau sera portée à l'ébullition 
à : 

12.4. Etablir la relation entre les chaleurs spécifiques de fusion À, (chaleur 
de transformation du corps solide 3 en liquide 2), de vaporisation du liquide 
A2 et de sublimation À. 

12.5. Déterminer la variation avec la température de la chaleur de change- 
ment de phase d4/d7. 

12.6. Obtenir une expression pour la capacité calorifique d’une vapeur 
saturée. Expliquer pourquoi la vapeur d’eau saturée subissant une compression 
adiabatique à 100 °C ne se condense pas. 

12.7. Aux basses températures, la capacité calorifique C, des métaux est 
proportionnelle à la température. Si le métal passe à l'état supraconducteur, 
ga capacité calorifique C, devient proportionnelle au cube de la température. 
Montrer qu'à la température critique C; = 3C,. 

12.8. Avant 1933 on considérait que les supraconducteurs étaient des 
conducteurs parfaits (c’est-à-dire ayant une conductivité & — >). Montrer 
qu’une telle idée est en contradiction avec la thermodynamique des supracon- 
ducteurs. 

12.9. Trouver une expression pour le saut de coefficient de dilatation ther- 
mique Aa = œn — &,; et pour le saut de module d'élasticite AX = &, — K 
dans une transition supraconductrice. 

12.10. La courbe d'intensité du champ critique peut être représentée de 
façon suffisamment exacte par une parabole 7, (7) = H, {1 — (T'T.)*]. En se 
servant de cette expression, déterminer la différence entre les valeurs des entro- 
pies spécifiques et la différence entre les chaleurs spécifiques pour les états 
uormal et supraconducteur. | 

12.11. Montrer qu'au point critique la dérivée d*p/(4l 0T) Æ 0. 

12.12. Déterminer le coefficient de Joule-Thomson au point critique. 

12.13. Trouver l'expression pour la vitesse du son au point critique. 


PARTIE III 


THERMODYNAMIQUE 
DES PROCESSUS IRRÉVERSIBLES 


CHAPITRE 43 


BASES THÉORIQUES 


La thermodynamique établit les lois générales régissant les processus en 
équilibre sans mettre en évidence leur mécanisme moléculaire. 

En analysant les processus hors d'équilibre. la thermodynamique classique 
indique seulement le sens de leur évolution, mais elle ne permet pas d'obtenir 
des conclusions quantitatives. Il est donc naturel qu'on cherche à construire 


la thermodynamique des processus irréversibles qui présentent actuellement un 
grand intérêt pratique. 

Une telle théorie macroscopique des processus irréversibles linéaires à été 
développée dans les années 50. alors que la thermodynamique des processus irré- 
versibles non linéaires n’a été développée qu’à partir de cette dernière décennie. 
Nous allons exposer les principes et certaines applications de la thermodynamique 
linéaire des processus irréversibles (pour la thermodynamique des processus irre- 
versibles non linéaires. voir la solution du problème 14.3). 


$ 63. Propositions de départ 
et équations fondamentales de la thermodynamique 
des processus irréversibles linéaires 


On sait que dans les systèmes à l’état d'équilibre thermodynami- 
que la température T et le potentiel chimique u ont des valeurs cons- 
tantes le long de tout le système: 


grad T = 0, grad u = (0. (13.1) 


Si ces conditions ne sont pas remplies (grad T = 0, grad u = 0), 
le système devient le siège de processus irréversibles de transport 
(flux) de masse, d’énergie, de charge électrique, etc. 

Comme le montre l'expérience, il existe un grand nombre de tels 
processus dans lesquels les flux sont proportionnels aux gradients 
des fonctions thermodynamiques correspondantes. Relevons par 
exemple la loi de la conductibilité thermique de Fourier, indiquant 
la proportionnalité du flux thermique au gradient de température 
( = — x grad T, x > 0); la loi de la diffusion, qui établit que 
le flux d’un composant de mélange est proportionnel au gradient 
de concentration (j = — D grad c, D >> 0); la loi d'Ohm sur la pro- 
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portionnalité de la densité de courant au gradient de potentiel 
(j = — © grad œ); la loi de Newton sur la proportionnalité de la for- 
ce de frottement interne au gradient de vitesse (F— — n grad u,) etc. 

Si deux (ou plus) processus irréversibles évoluent simultanément, 
ils se superposent en donnant lieu à un nouvel effet. Par exemple, la 
superposition de la conductibilité thermique et de la conductibilité 
électrique donne naissance à la thermo-électricité, la superposition de 
la diffusion et de la conductibilité thermiques provoque l'apparition 
de la thermodiffusion, etc. Mathématiquement, ces effets sont dé- 
crits par l’introduction de termes supplémentaires dans les relations 
phénoménologiques correspondantes: par exemple, dans le cas de 
la thermodiffusion 
j = — D gradc — xgrad 7, 
c’est-à-dire que le flux de masse apparaît aussi bien sous l'action du 
gradient de concentration que sous l’action du gradient de tempéra- 
ture. 

En thermodynamique, les causes suscitant des processus irré- 
versibles sont appelées forces et notées X; (i = 1. 2, ..., étant le 
gradient de température, le gradient de concentration, l’affinite 
chimique, etc.). Les caractéristiques quantitatives des phénomènes 
irréversibles correspondants provoqués par les forces X; portent le 
nom de flux 1; (où i — 1. 2, ..., est le flux de chaleur, le flux de 
diffusion, la quantité de substance réagissant chimiquement, etc.). 
Physiquement, les flux 7; représentent généralement les vitesses de 
variation des grandeurs thermodynamiques correspondantes. 

Toutes les lois mentionnées ci-dessus sont obtenues expérimenta- 
lement (lois phénoménologiques) et non à partir d’une théorie unifiée 
des processus irréversibles qui serait fondée sur des conceptions com- 
munes à tous ces phénomènes. 

Les théories les plus complètes et développées des processus irré- 
versibles sont des théories statistiques ou cinétiques qui mettent en 
évidence la nature moléculaire de ces processus et permettent une deé- 
termination quantitative des coefficients (x, D, ©, n, etc.) interve- 
nant dans les lois phénoménologiques. Mais ces théories sont basées 
sur certains modèles moléculaires et ne sont applicables qu'à des 
classes déterminées de processus irréversibles. C’est pourquoi, mal- 
gré leurs avantages physiques, elles n’ont pas conduit à l’établisse- 
ment d’une théorie macroscopique générale des processus irréversi- 
bles. 

La thermodynamique des processus irréversibles linéaires mise 
sur pied dans les années 50 est le résultat de la généralisation de la 
thermodynamique classique et des lois linéaires auxquelles obéissent 
des processus irréversibles connus. 

La généralisation de la thermodynamique classique est basée 
avant tout sur la notion d'équilibre local. On sait que le temps 
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de relaxation augmente en même temps que les dimensions du systè- 
me. C’est pourquoi des parties distinctes, macroscopiquement peti- 
tes, du système passent d'elles-mèmes à l’état d'équilibre beaucoup 
plus tôt que l'équilibre ne s'établit entre ces petites parties. De ce 
fait, bien que le système dans son ensemble ne soit pas à l’état 
d'équilibre, on peut parler d’un équilibre local dans des parties ma- 
croscopiquement petites du système en caractérisant celles-ci par 
des valeurs déterminées de la température, du potentiel chimique et 
des autres grandeurs thermodynamiques. Ün tel emploi des paramè- 
tres thermodynamiques présuppose, premièrement, que les petites 
parties du système, bien qu’elles soient petites du point de vue ma- 
croscopique (c’est-à-dire que leurs dimensions sont très inférieures à 
celles du système lui-même, etc.), contiennent néanmoins une multi- 
tude de particules et, deuxièmement, que les écarts du système par 
rapport à l’état d'équilibre sont eux aussi petits. 

Le sens exact de ce qu'on doit entendre par petits écarts ne peut 
être établi que par une approche statistique du problème. De tels 
calculs déterminent évidemment les limites quantitatives des possi- 
bilités d'application de la thermodynamique des processus irréver- 
sibles linéaires. 11 se trouve que dans le cas de gaz on peut considérer 
comme petits des écarts lors desquels la variation de la température 
T (et des autres fonctions thermodynamiques B) sur la longueur 
de libre parcours moyen et pendant la durée t de parcours est très 
inférieure à la valeur elle-même de 7 (et respectivement aux valeurs 
de B) de la petite partie donnée du système *), c’est-à-dire que 


OT luy B 
UT, E 1€ B. 


| rET. ÉE rt CB. 

Dans des conditions qui admettent le concept d’équilibre local 
(13.2) on peut construire une thermodynamique phénoménologique 
conséquente des processus irréversibles linéaires en généralisant à 
cet effet la thermodynamique classique et les lois des processus de 
transport connus. Cette généralisation comporte trois propositions 
principales (postulats) : 

1) on admet que l’état des parties en équilibre local du système est 
défini à chaque instant par l'équation fondamentale de la thermodyna- 
mique pour les processus en équilibre (équation de Gibbs) 


T dS = AU + pdV — Yu, dif, (13.3) 


*) Dans les conditions normales, le libre parcours moyen est =1 nm. Aussi, 
les limites, de l'application de la théorie sont-elles encore étendues. Ces limi- 
tes, évaluées pour les gaz, permettent de supposer que dans d’autres cas il existe 
aussi un large domaine d’application de la thermodynamique des processus 
irréversibles. 
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ou, pour les grandeurs spécifiques, 


Tds=du+ pdv—Y u; de. (13.4) 


où Lu; est le potentiel chimique du i-ième composant : M, sa masse ; 
v = ViM = 1/0; c; = M;'M, la concentration massique. (Si dans 
l'équation (13.3) on utilise V; au lieu de À/;, dans l’équation (13.4) 
c; = N;°N est la concentration numérique.) On admet donc qu’à 
l'équilibre local l’entropie s est la même fonction des grandeurs 
thermodynamiques u (x, y, 3, {), uv (x. y, 2, t) et c; (x. y, 5. t) que 
dans le cas de l’équilibre total, de sorte que l’entropie hors d’équili- 
bre ne dépend des coordonnées et du temps que de façon implicite par 
l’intermédiaire de u, v et c;. La variation totale d'entropie est égale 
à la somme des variations des parties constitutives: 


S= | ps dy. (13.5) 
dS __( 1 6Q ,r- 
= << dv. (13.6) 


Si l’équation de Gibbs (13.4) est vérifiée, la vitesse locale d’ap- 
parition de l’entropie (production d'’entropie) est toujours de la 
forme 

c=NI,X, (13.7) 
où J; sont les flux et X';, les forces; 

2) on considère que le flux I; engendré par l’action des forces X% 
est proportionnel à ces forces (loi linéaire): 

n 
1= >) L;xX,. (13.8) 

Les coefficients L;, sont dits phénoménologiques (cinétiques) ; 
par exemple, L;; peut désigner le coefficient de conductibilité 
thermique, le coefficient de diffusion, le coefficient de conductibili- 
té électrique, etc. Si i  k, les coefficients L;, sont liés aux phéno- 
mènes superposés (par exemple, le coefficient de thermodiffusion, 
etc.) : 

3) pour un choix convenable des flux I; et des forces X; la matrice 
de coefficients cinétiques est symétrique (relation de réciprocité d'Onsa- 
ger-Casimir) : 


Lir = Lai (ë, k = L: 2. es n). (13.9) 


Cela signifie qu’il existe une certaine symétrie dans l'interaction 
entre divers processus (par exemple, de même que le gradient de tem- 
pérature fait apparaître un gradient de concentration. le gradient de 
concentration fait naître un gradient de température au cours d’un 
processus). 
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Les postulats sus-indiqués de la thermodynamique des processus 
irréversibles forment un système auto-coordonné d'équations permet- 
tant de déterminer les flux conjugués J; et les forces X;. ainsi que 
les variations d’autres fonctions thermodynamiques. 

Avant de passer à l’application des équations (13.2) à (13.4) à 
la résolution des problèmes de la thermodynamique des processus 
irréversibles, examinons l’équation du bilan de l’entropie et les 
propriétés des relations d’'Onsager-Casimir. 


$ 64. Equations du bilan 
et lois de conservation 


Toute grandeur extensive B (x, y, :, t) obéit à l'équation du bilan 


= — div I: +03, (13.10) 


où I, est la densité de flux de grandeur B ; 6,, la variation de cette 
grandeur aux frais de ses sources, rapportée au volume et au temps. 
Lorsque ©, intervenant dans l’équation (13.10) est nul, l’équa- 
tion qui en résulte exprime la loi de conservation de la grandeur B. 
C’est ainsi que la Loi de conservation de la masse est de la forme 
OP _ _ J: 
ar — div pu, (13.11) 
où p est la densité; u, la vitesse massique. 
Si l’on introduit les dérivées totales par rapport au temps 


d Ô 
= 3 + u,.grad, (13.12) 
on peut écrire la loi de conservation de la masse sous la forme 
L— —pdivu. (13.13) 


Compte tenu de la formule générale (13.10), l'équation du bilan 
de l’entropie s'écrit sous la forme 


2 = _divI,,, +0, (13.14) 


où I.,, est le flux total d’entropie. 

Cette équation (jointe à la relation 6 > 0) peut s’obtenir à par- 
tir de l’équation de Gibbs (13.4) écrite pour un élément de masse le 
long du parcours de son centre des masses 


ds du dv 


_ se à 
Tr ar Pa — LM 


Ci 
dt ? 


(13.15) 
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si l’on utilise les dérivées par rapport au temps données par la for- 
mule (13.12). Nous pourrons nous en assurer lors de l’étude des di- 
vers systèmes hors d’équilibre. 

En tenant compte de la formule (13.11), on obtient l'équation du 
bilan de l’entropie (13.14) sous la forme suivante: 


p—=—div i,+o, (13.16) 
où le flux d'entropie I, est égal à la différence entre son flux total 
1,, et son flux de convection sou: 

I = In — spu. (13.17) 

Cherchons à titre d'exemple l'équation du bilan de l’entropie et 

sa production © dans un corps solide homogène présentant un gra- 
dient de température. Soit u (x, y, 3, F) l’énergie interne spécifique. 
La variation du volume du corps par suite de la dilatation thermi- 


que sera négligée ; le flux de particules dans le cas d’un corps solide 
est lui aussi exclu. Dans ces conditions, l'équation (13.4) devient 


T ds = du. 


La loi de conservation de l’énergie donne 
(e à 
p=—divi, 


où I est la densité de flux de chaleur. À partir de ces équations on 
obtient pour le bilan de l’entropie: 


os Le: 
D PTE — — 7 di I, 
ou encore 
ôs À 1 
p=-=—divz—-7 (I grad T), (13.18) 
puisque 


| L 1 L 1 
div 7 = 7 div I + ( I, grad +) =7 div Il (I, grad T7). 
L'équation du bilan de l’entropie (13.18) prend la forme 
pr = — div I, +0, 
où I, = I/T est la densité de flux d’entropie. 


La production d’entropie rapportée au volume et au temps carac- 
térise la dissipation locale de l’énergie: 


3 
o=(1, —+ grad T)=D Lx (13.19) 


1=1 
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où X= est la force thermodynamique correspondant 


au flux 7.. 


En faisant usage de l'équation (13.8), mettons l’expression 
(13.19) sous la forme suivante: 


6] = (grad T}°, (13.20) 


qui montre que la production d’entropie est toujours positive (carx>> 
> 0). Inversement, en posant © > 0 suivant le second principe de 


la thermodynamique, on peut déduire de la formule (13.20) que 
x > 0. 


$ 65. Principe de symétrie de Curie. 
Fonctions dissipatives d’Onsager 


L'expression (13.7) donnant la production d’entropie © est utili- 
sée pour le choix des flux I; et des forces X;. Toutefois, il convient 
de remarquer que le choix de flux et de forces admet un certain arbi- 
traire parce que la séparation de l’expression de © en flux et en for- 
ces n’est pas univoque *). Cette non-unicité est due à l’existence 
d'effets superposés (croisés). C’est ainsi que le grad T fait apparaître 
non seulement un flux de chaleur (effet direct), mais également une 
thermodiffusion (effet croisé). 

Suivant la loi linéaire (13.8), chacune des composantes carté- 
siennes du vecteur flux peut en principe être une fonction linéaire 
des composantes cartésiennes de toutes les forces thermodynamiques. 
Pourtant, suivant la structure (symétrie) du système, il se peut que 
les composantes des flux ne dépendent pas de toutes les composantes 
des forces thermodynamiques et donc toutes les causes ne provoque- 
ront pas des effets croisés. Ce résultat est connu sous le nom de 
principe de symétrie de Curie. Il découle directement de l’existence 
des flux et des forces ayant des propriétés tensorielles différentes. 
En effet, l'expression de la loi linéaire fait intervenir des flux et des 
forces dont certains sont des grandeurs scalaires (dans les processus à 
viscosité volumétriques ainsi que dans les réactions chimiques), 
d’autres, des grandeurs vectorielles (flux de chaleur et de masse) et 
d’autres encore, des tenseurs (dans le processus à viscosité de cisaille- 
ment). Dans les transformations de rotation et de réflexion des coor- 


*\ Par exemple, dans la loi de Fourier sur la proportionnalité du flux de 
chaleur au gradient de température on peut prendre comme force — grad T, 
— (1/T) grad T, — (1/T=°) grad T, etc. Nous donnons aux grandeurs J et X le 
même sens que dans les derniers travaux de De Groot, Mazur, Prigogine, Gyar- 
mati et autres. Dans les travaux d'Onsager, Z;etzrse déterminent par l’expres- 

° | « 

sion O =+ À Tixy Où x; = TX}. 
: 

19— 0428 
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données cartésiennes, les composantes de ces grandeurs se transfor- 
ment différemment, alors que la relation établie entre un flux et une 
force doit rester inchangée lors des transformations. C’est ce qui con- 
duit à la liaison, définie par le principe de Curie, entre les flux et les 
forces dans l’un ou l’autre système hors d’équilibre. Ainsi, dans le 
cas de systèmes isotropes les flux et les forces dont les ordres des ten- 
seurs sont différents ne peuvent pas être liés les uns aux autres. 

La loi linéaire (13.8), de même que les relations de réciprocité 
d'Onsager-Casimir (13.9) peuvent être justifiées statistiquement, 
mais en thermodynamique des processus irréversibles elles sont consi- 
dérées comme des lois nouvelles résultant de la généralisation des 
données expérimentales *). 

La démonstration de la symétrie des coefficients cinétiques par 
rapport aux indices à et k est basée sur la réversibilité microscopique 
(l’'invariance des lois élémentaires par rapport au changement de signe 
du temps), sur la théorie des fluctuations et sur le fait que l’amor- 
tissement des fluctuations obéit aux lois macroscopiques ordinaires 
valables pour les processus irréversibles **). 

En analysant les processus irréversibles, Onsager a introduit deux 
fonctions de dissipation : 


p(X, X) — _ >» L;,X,X,>0, (13.21) 

i, = 

1 “ 1 

D (7, 1)=- >»; L1;,1,>0, (13.22) 

i, Ami 

lesquelles, de même que 

o(7, X)= > 1,X;, (13.23) 

1= 1 


servent de mesure locale du degré d’irréversibilité et ne diffèrent 
l’une de l’autre que par le procédé de description de l’état hors 
d'équilibre. 

I] est évident que dans le cas des lois linéaires © est égal au dou- 
ble des fonctions dissipatives d’Onsager. 


*) Dans certains cas l'hypothèse de linéarité ne constitue pas une bonne 
approximation. par exemple, dans l’examen du passage d’un courant électrique 
à travers un milieu pour lequel la loi d'Ohm est innapplicable. 

*s) Cela FHp'ique l'existence d’une modification importante des relations 
d’'Onsager-Casimir, liée aux particularités du principe de réversibilité microsco- 
pique dans le cas de déplacement des charges électriques dans un champ magnéti- 
que et dans les problèmes où interviennent les forces de Coriolis. On sait que 
les équations du mouvement dans le champ magnétique ne restent inchangées 
que si le changement de signe du temps s'accompagne du changement simultané 
du signe d’'induction de champ. C'est pourquoi pour un système placé dans un 
champ magnétique les grandeurs L;, et L};, figurant dans l'équation (13.9) doi- 
vent être prises avec des signes opposés de l'induction de champ. 
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En se servant des relations de réciprocité (13.9) d’'Onsager-Casi- 
mir, il n’est pas difficile de montrer le caractère irrotationnel de tou- 
tes ces fonctions. En effet, de l’expression (13.21), par exemple, on 
tire 


= es, LiX;: (13.24) 
Le k=1 
ôl; of 


d’où il résulte que la fonction œ (X, X) [de mème que ® (/.1) 
et © (Z, X)] est une fonction irrotationnelle hors d'équilibre. Les déri- 
vées premières de cette fonction (13.24) expriment la loi linéaire 
(13.8), et ses dérivées secondes sont équivalentes aux relations de ré- 
ciprocité d'Onsager-Casimir (13.9). 

Ainsi, les potentiels q (X, X), ® (1, 1) sont des fonctions ration- 
nellement construites dans lesquelles trouvent leur expression les 
principes de départ (13.8) et (13.9) de la thermodynamique des pro- 
cessus irréversibles. 


$ 66. Principes variationnels 
de la thermodynamique des processus irréversibles 


Les principales lois et équations de la thermodynamique des pro- 
cessus irréversibles ont été établies (v. $ 63) par suite de la généra- 
lisation de la thermodynamique classique et des lois régissant les 
processus linéaires connus. En plus de cette voie inductive, il existe 
une autre voie à suivre dans la construction de la thermodynamique : 
elle consiste à déduire ses équations à partir d’un certain principe, 
commun tant aux processus irréversibles de type général qu’à des 
processus d’une certaine classe limitée. En mécanique et en élec- 
trodynamique une telle voie est fort répandue. 

Pour la formation initiale des notions de la thermodynamique des 
processus irréversibles, c’est la première voie qui est plus judicieuse. 
Dans l’étape finale de la mise au point de la théorie des processus 
irréversibles on utilise la méthode déductive qui permet d’exposer 
la théorie d’une manière complète et cohérente et en outre est com- 
mode pour l’analyse. 

Onsager a montré le premier (1931) que ses relations de récipro- 
cité pour les processus linéaires sont équivalentes à un certain prin- 
cipe variationnel qu'il a appelé principe de la dissipation minimale 
de l'énergie. Une telle appellation s'explique par le fait qu’à l’état 
stationnaire l'expression de ce principe se traduit par un minimum de 
potentiels de dissipation. 

En 1947, Prigogine a établi que les processus stationnaires se ca- 
ractérisent par un minimum de production d’entropie. On a consi- 


19% 
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déré pendant longtemps que le principe de Prigogine était un nouveau 
principe indépendant de la thermodynamique des processus irré- 
versibles. 

En 1965, Gyarmati [32] a proposé un énoncé plus général du prin- 
cipe variationnel de la dissipation minimale de l'énergie et a montré 
qu’à la différence du principe d'Onsager le principe de Prigogine 
n’est valable que pour des processus stationnaires et que dans ce cas 
il est équivalent au principe de la dissipation minimale de l’énergie. 

En 1961, Ziegler [33] a énoncé le principe de la vitesse maximale 
de production de l’entropie suivant lequel un système soumis à l’ac- 
tion des forces thermodynamiques données tend vers son état finai 
par le procédé le plus rapide possible (avec production maximale de 
l’entropie lorsque le système isolé s'approche de l’état d’entropie 
maximale). Ziegler a montré que son principe était équivalent à celui 
d'Onsager. 

Ainsi, le principe variationnel le plus général de la thermody- 
namique des processus irréversibles est le principe de la dissipation 
minimale de l’énergie. 

Principe variationnel d’Onsager. — Ce principe postule que pour 
un processus se déroulant réellement dans un système, l’expression 


pS+divI,—o(X, X)=o(1, X)—œ(X, X) (13.26) 
présente un maximum à la différence de tous les processus irréversi- 
bles virtuels caractérisés par les mêmes flux mais des forces différen- 


tes, conjuguées de ces flux *). 
En effet, en faisant varier (13.26) par rapport aux forces X; 


à flux Z; constants, on obtient 


n n n 
Ô[o (7, X)—q(X, X);=ô| > LiXi— D LuXiXr |, = 
im 4, Remi 


=D L6X— D LuXôXi= D (li— D LinXx) Xe (13.27) 


ii i, As imi R=1 


ce qui conduit, lorsqu'on utilise les lois linéaires (13.8), à la condi- 
tion d’extrémum 
o [o — pl, = 0. (13.28) 


Comme le potentiel dissipatif (13.21) représente une expression 
quadratique homogène, ayant une valeur positive déterminée, des 
forces X; indépendantes, l’extrémum défini par la condition (13.28) 
ne peut être qu'un maximum. 


*) Le principe d'Onsager peut également s’énoncer à l'aide du potentiel 
dissipatif © (7, I). Bien que les fonctions de dissipation q (X, X) et ® (7, 7) 
soient équivalentes l’une à l’autre, comme il a été montré par Gyarmati, il est 
plus rationnel de se servir de la fonction  (X, X). 
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Il est aussi évident que le principe d'Onsager (13.28) contient 
aussi bien la loi linéaire que les relations de réciprocité d’'Onsager- 
Casimir parce que la réalisation de l’extrémum (13.28) conduit direc- 
tement aux expressions (13.8) et (13.9). 

Le principe variationnel d'Onsager peut être exprimé aussi bien 
sous une forme locale (différentielle) (13.28) que sous une forme glo- 
bale (intégrale): 

6 | [o—p],; dV =0 (13.29) 
V 

ou encore 

[P—œp]r =[S+S*— 0); — max, (13.30) 
avec 
P=|odv= | p$dv+ (| divr,av=5+8*, 
V v V 
p= ( p dy. (13.31) 
v 

À partir de la forme intégrale générale du principe d’Onsager 
(13.30) il est facile de déduire ses formes particulières pour des pro- 
cessus irréversibles dans des systèmes adiabatiquement isolés et 


pour des processus stationnaires dans des systèmes ouverts. 
Dans le cas des processus irréversibles se déroulant dans des sys- 


tèmes adiabatiquement isolés, la puissance du flux d’entropie S* 
à travers la surface du système est nulle, si bien que la formule 
(13.30) donne pour ces processus 


LS —@]; = max. (13.32) 
Pour les processus stationnaires dans des systèmes ouverts, 


l’entropie totale du système a une valeur constante (S = 0) et la 


valeur de S*, à flux Z constants, est donnée, ce qui permet d’écrire 
pour les processus stationnaires 


LS%— 1], = max (13.33) 
ou encore 
= | pdV= min. (13.34) 
V 
Cela signifie que lors des processus stationnaires dans les systè- 
mes ouverts la dissipation de l'énergie est minimale. Il est évident 
que dans les systèmes isolés les processus stationnaires sont impos- 


sibles parce que leur entretien exige de mettre en œuvre un flux 
d'énergie. 
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Principe du minimum de production d’entropie de Prigogine. — 
La question concernant la particularité spécifique des processus 
irréversibles stationnaires qui les distingue des processus non station- 
naires a été discutée par beaucoup de physiciens et biologistes. D'une 
manière concrète, il s'agissait d'établir une grandeur physique qui 
ait une valeur extrémale dans le processus stationnaire, de même, 
par exemple. qu’en état d'équilibre se caractérise par un maximum 
d’entropie. Cette question a été résolue par Onsager dans son prin- 
cipe de la dissipation minimale de l'énergie et, indépendamment de 
lui, par Prigogine dans son principe du minimum de production d'entro- 
pie: l'état stationnaire d'un système qui est le siège d’un processus irré- 
versible se caractérise par ce que la vitesse de production de l'entropie a 
une valeur minimale pour des conditions extérieures données qui empé- 
chent le système d'atteindre un état d'équilibre. 

Etablissons ce principe, en suivant Prigogine. A cet effet, dé- 
terminons la production d'entropie lorsque deux phases maintenues à 
des températures différentes échangent aussi bien de l'énergie que de 
la matière. 

Suivant les formules (13.23) et (13.8) on a 


CO = DiXi + LoXo li = Lui + LisÂo, 
La = LaX1 + LosÂo; 


où /, est le flux de chaleur; 7, le flux de matière, X, et X. sont les 
forces conjuguées de ces flux. 

Pour une différence de température donnée (X, — Ct), l’état 
du système à deux phases sera stationnaire si le flux de chaleur 
I, est constant (7, — Ct), alors que le flux de matière 7, est nul 
(lo = LaX1 + LooX2 = 0). Aussi en tenant compte des relations 
de réciprocité d'Onsager-Casimir L,; = L:,; peut-on écrire pour la 
production d’entropie à l’état stationnaire l'expression suivante: 


CO — L,,X + 2LisX1X + Lo2X° > 0. 


À ZX, constant, la dérivée de cette fonction par rapport à X, 
a pour expression 


(06/0X ;)x3 = 2 (LaÂ1 + LioXo) = 219 = 0, 


ce qui constitue la condition d'extrémum. Comme © est une fonc- 
tion quadratique positive, l’extrémum obtenu correspond à un mini- 
mum. 

Cette conclusion peut être aisément généralisée au cas de r 
forces indépendantes X,, ..., À, dont k forces X,, . . .,X, sont 
maintenues constantes par des actions extérieures quelconques (ce 
à quoi correspond la constante des flux 7,,..., 7,). Lorsque la pro- 
duction d’entropie © est minimale, tous les flux portant les numéros 
k +1,k — 2, ..., n disparaissent et le système est à l’état sta- 
tionnaire. 
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D'après de Groot, le système est à l'état stationnaire d'ordre &, 
si À des nr forces indépendantes sont fixées et en même temps la pro- 
duction d’entropie présente un minimum. Dans ce cas, les flux con- 
jugués des forces non fixées disparaissent et tous les paramètres 
d'état du système prennent une valeur constante dans le temps. 

Si aucune des forces n’est fixée (k — 0), mais la condition du mi- 
nimum de production d'entropie est satisfaite, tous les flux et la 
production d’entropie sont nuls et donc un tel système est isolé et à 
l’état d'équilibre. Ainsi, l’état stationnaire d'ordre zéro correspond 
à l’état d'équilibre thermodynamique d'un système isolé. 

T1 n’est pas difficile de démontrer que le principe du minimum de 
production d entropie découle directement du principe de la dissipa- 
tion minimale de l’énergie d’Onsager dans le cas stationnaire (13.34), 
puisqu'avec les lois linéaires la fonction dissipative (13.21) est égale 
à la moitié de la production d'’entropie (13.23) et leurs minimums 
sont égaux. Le principe de la production minimale d’entropie n’est 
valable que dans le cas où les coefficients cinétiques sont constants 
et satisfont aux relations d'Onsager-Casimir. Si ces conditions ne 
sont pas satisfaites, l’état stationnaire se réalise sans que la produc- 
tion d’entropie soit minimale. C’est ainsi par exemple. qu’au cours 
de la propagation de la chaleur dans une couche entre deux sources 
aux températures 7, et T, correspondant au minimum de production 
d’entropie la répartition de la température n’est pas stationnaire pour 
un coefficient de conductibilité thermique x — C/T% de la couche 
(où C est une constante). 

Stabilité des états stationnaires. Principe de Le Chatelier en 
thermodynamique des processus irréversibles. — Du principe de 
Prigogine de la production minimale d’entropie à l’état stationnaire 
il résulte que lorsqu'un état stationnaire s'établit dans le système, 
les processus internes hors d'équilibre évoluent dans le système dans 
le sens de réduction de l'accroissement de l’entropie par seconde. Et 
lorsque le système est à l’état stationnaire, il ne peut pas le quitter 
par une transformation irréversible spontanée. Si le système s'écar- 
te de son état stationnaire par suite des fluctuations, des flux inter- 
nes qui apparaissent dans ce cas le feront revenir à l’état initial. 
Cela témoigne de la stabilité de l’état stationnaire. Quant à l’appari- 
tion dans le système stationnaire des flux qui affaiblissent l’action 
de la perturbation, elle est exprimée par le principe de Le Chatelier 
appliqué aux états stationnaires. 


PROBLÈMES 
13.1. Montrer sur l'exemple de conductibilité thermique d'un système 
que le concept d'équilibre 1 permet de calculer la variation d’entropie due 


à l’irréversibilité de ce processus, lorsqu'on passe des éléments de volume dis- 
tincts à l’ensemble du système. 

13.2. Déterminer la production d’entropie dans le processus du passage de 
chaleur d'un corps à un autre. 
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13.3. Déterminer la production d’entropie dans un circuit électrique. 
13.4. Montrer que les coefficients cinétiques L;, présentent les propriétés 
suivantes: 


VAT Li, ju 


Lii>0, | > 0, 
F. Lisa, Hi Lisa, i+1 
Lii Li,isx  Li,iso 
Lis, ê Li, +1 Lisa, iæ21> 0, 
Lise, Lise, ter Lisa, i+e 


etc. 
13.5. Envisager l'application du principe de Le Chatelier au cas d’un 
état stationnaire lors de la thermodiffusion. 


CHAPITRE 14 


APPLICATIONS DE LA THERMODYNAMIQUE 
DES PROCESSUS IRRÉVERSIBLES 


Dans le cas général des processus irréversibles, la production d’entropie est 
due aussi bien aux transformations internes (réactions chimiques, phénomènes 
de relaxation) qu’aux phénomènes de transport (d’énergie. de charge électrique, 
etc.). Examinons les lois qui régissent les processus irréversibles des deux types sur 
la base de la théorie décrite au chapitre précédent. 


$& 67. Réactions chimiques 
et phénomènes de relaxation 


Les réactions chimiques sont les plus simples parmi les divers 
processus naturels parce qu'elles ne sont pas liées aux processus de 
transport et les systèmes dans lesquels elles se produisent peuvent 
être considérés comme des systèmes homogènes et isotropes. Dans ce 
cas, les flux sont dirigés vers l’état d'équilibre et évoluent non en 
coordonnées spatiales mais en coordonnées de composition du systè- 
me NV; (nombre de particules de l’espèce i). 

Soit un système homogène constitué par nr substances de l’espe- 
ce i(i — 1,2,...,n) entre lesquelles peuvent se produire r réac- 
tions chimiques j (j = c, 2,...,r). Si V, est le nombre de particu- 
les de l’espèce à, alors que v;, est le coefficient stæchiométrique de 
la substance à dans la réaction j. la variation du nombre d;,W; de 
particules de l’espèce i pendant un intervalle de temps dt dans la ré- 
action j est égale à 


AN; vil; dt, (14.1) 
où 
1  dyMi dé; 


est la vitesse de la réaction j, et la différentielle 


diN; 
Shiarr 


(14.3) 
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détermine le « degré de développement de la réaction » et a même 
valeur et même signe pour toutes les substances réagissantes *). 
C'est pour cette raison que E; est pris comme paramètre interne du sys- 
teme et est appelé rendement de la réaction j. 

La variation du nombre de particules de l'espèce i pour toutes les 


É 
réactions dans un système fermé est égale à dW; — Sd;N; = 


={ 


r” 


— vidé. C'est pourquoi, en l'absence de processus de transfert et 


= 
à volume constant du système l’équation fondamentale (13.3) prend 
la forme suivante: 


Tds=—S Ÿ vd, (14.4) 
ou encore TT 
T dS = > Ajdëy. (14.5) 
avec _ 
A; = À UiVi) (14.6) 


qui est l’affinité chimique de la réaction j (j = 1, 2, ...,r). Sui- 
vant les formules (14.5) et (14.2), la production d’entropie © dans le 
cas considéré des réactions chimiques se déroulant dans un système 
homogène à plusieurs composants est égale à **) 


: 

| = 

0=7 À TA ;. (14.7) 

Dans le cas d’une réaction distincte dans un système fermé on a 
o = IA/T. 


Pour une réaction se déroulant au voisinage de l’état d'équilibre 
suivant la loi linéaire (13.8) on a Z = LA/T ou 


dé _ ; À 
BeL<. (14.8) 
*) Par exemple, dans la réaction 24 + 3B — 4C les coefficients sont 
Va = —2, Vp = —3, Ve = +4, par conséquent, 
di — d.V;/v; —= —dN 1/2 — —dN 83 = dNe'4, 
E=—[N, (0 — N2 = — [IN (0) — N8y/3 = [Nc () — NA/4. 


**) Dans l'équation (14.5). S cest la densité volumique d'’entropie qui est 
liée à la densité massique s par la relation S = ps, où p est la densité du milieu. 
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n 
A l'équilibre, l’affinité chimique À = — Ÿ uv, est nulle et au 
i=1 
voisinage de l'équilibre elle se détermine par la valeur du paramètre 
E qui caractérise le rendement de la réaction. En développant À 
en série au voisinage du point ë d’équilibre et en ne gardant que le 
premier terme, on obtient 


A=< (EE) 
s 
et 
5  L 64 
dt TT 0Ë (È—E), (14.9) 


où la dérivée partielle est prise pour des conditions correspondantes 
d'établissement de l'équilibre (7 — Cte, p = C!", etc.) et est affec- 
tée du signe négatif (À diminue lorsque E augmente). En introdui- 
sant le temps de relaxation 


T 
T = — L(OAJdE) ? (14.10) 


on tire de l'équation (13.20) l'expression suivante 
E—Et+ce-!t, (14.11) 


qui montre qu’au voisinage de l'état d’équilibre la réaction peut 
être considérée comme un processus de relaxation dans lequel la va- 
riable E tend vers sa valeur d'équilibre suivant une loi exponentiel- 
le. 

Dans le cas de plusieurs réactions le système se caractérise par 
un spectre de temps de relaxation. 

Ce résultat montre qu’en thermodynamique des processus irré- 
versibles les réactions chimiques sont étroitement liées à des proces- 
sus dus à la relaxation des paramètres internes du système. Par exem- 
ple, la relaxation en volume d’un système à température et à pres- 
sion constantes se détermine par l'expression 


V — V, = cet, (14.12) 


où V, est la valeur du volume à l'équilibre; c, une constante (la va- 
leur initiale de la différence V — V,). Une mème expression déter- 
mine la relaxation de température à pression et à volume constants 
et la relaxation de pression à température et à volume constants (v. 
problème 14.1). La relation (14.12) montre comment le temps de re- 
laxation T peut se déterminer expérimentalement. 

Passons maintenant à l'étude des phénomènes liés aux processus 
de transport (d'énergie, de masse, de charge électrique, etc.). 
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$ 68. Phénomènes thermo-électriques 


} 


Trois effets thermo-électriques dans les corps isotropes sont expé- 
rimentalement connus. 

4. Effet Seebeck. — A contact de deux conducteurs de nature dif- 
férente, présentant une différence de température d?7, il se crée une 
f.é.m. € — a«d7 (où «& est le coefficient de force thermo-électro- 
motrice). Cela signifie que si l’on compose un circuit électrique fermé, 
constitué de deux conducteurs différents, et qu’on maintient lesendroits 
de contact à des températures différentes, ce circuit sera le siège 
d’une f.é.m. *}) et sera donc parcouru par un courant électrique. 

2. Effet Peltier. — Lorsqu'un système thermiquement homogène 
est parcouru par un courant électrique, il se produit à l’endroit de 
contact entre deux conducteurs différents un dégagement ou une ab- 
sorption de chaleur (chaleur de Peltier), proportionnelle à l’intensité 
de courant. 

3. Effet Thomson. — Lorsqu'un système thermiquement inhomo- 
gène est parcouru par un courant électrique, il se produit un dégage- 
ment, en plus de la chaleur Joule, d’une quantité supplémentaire de 
chaleur (chaleur Thomson), proportionnelle au gradient de tempéra- 
ture et à l'intensité de courant. 

Le problème consiste à développer la théorie de ces phénomènes 
sur la base de la thermodynamique des processus irréversibles. De 
même que nous l’avons fait dans le cas de la conductibilité thermi- 
que, cherchons à cet effet l’accroissement local o d’entropie dans un 
conducteur inhomogène parcouru par un courant électrique et pré- 
sentant un gradient de température. Partons des équations (13.3) à 


(13.9). 
Soit j la densité du courant électrique transporté par les charges 
—e (e>>0) sous l'effet d’un champ électrique E = — grad ® 


(où œ est le potentiel électrique). La variation du volume de la par- 
tie isolée du métal due au passage du courant sera négligée. 

En présence de champ électrique, l’état d'équilibre s'établit 
dans le cas de l’égalité des potentiels électrochimiques u = u — ep 
et non des potentiels chimiques pu. 

Si u est rapporté à une mole de particules chargées en mouvement, 
d\ déterminera le nombre de moles de ces particules contenues dans 
le volume donné du métal! et l’équation (13.3) prendra la forme 


T dS = dU — (u — Fy) dN, (14.13) 


*) Dans un circuit constitué de deux métaux supraconducteurs dont les 
soudures sont maintenues à des températures différentes, la force thermo-électro- 
motrice n'apparaît pas. 
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où F — eN,est la valeur absolue de la charge d’une mole 
d'électrons, connue sous le nom de constante de Faraday et égale à 
96 500 C/mole (où V, est la constante d'Avogadro), si bien que 
u/F = p/(eN ,) = Ele (où E = u/N, est le potentiel chimique ra- 
mené à 1 électron) *). De l'équation (13.13) on tire 
A) 1 aÙ 1 AN 

Cherchons la dérivée 9N/ôt à partir de la loi de conservation de la 
charge, et la dérivée AU/0£ à partir de la loi de conservation de l’éner- 
gie. En les portant dans la formule (14.14), on trouve l'expression 
pour c. 

Le nombre de porteurs de charge dans 1 g de métal est égal 
à NAN, où N est le nombre de moles de charges en mouvement dans 
1 g. Si p est la densité électronique massique (c’est-à-dire la masse 
des électrons dans 1 cm° de métal), alors la charge par unité de vo- 
lume est égale à — pN ,Ne et, en vertu de la loi de conservation de 
la charge, on a 


— + —pN ,Ne)=div i, 


d’où 
p = div j. (44.15) 
Lors du passage du courant, chaque unité de volume perd de 
l'énergie par suite du flux de chaleur I (cette perte est égale à 


— div Ï), mais par unité de temps elle reçoit premièrement, une 
énergie électrique (ÿ, E) et, deuxièmement, une énergie potentielle 


supplémentaire : (— pN Ne) @ = — q div j par suite de la crois- 


sance de la charge par unité de volume. Ainsi, l'application de la 
loi de conservation de l’énergie donne 


p = —div 1+(j. E—o div j (14.16) 
Si l’on reporte les formules (14.15) et (14.16) dans l’expression 
(14.14), on obtient 


p 28 +air[r+ 1] 


> 
1 = 


= {(L + grad T)+(i, E+ T grad CT )}. (14.17) 


*) La grandeur — grad Ë/e est l'intensité du champ d'équilibre (de con- 
ec dû à l'inhomogénéité du conducteur, mais non lié au passage du courant 
v. (14.23)]. 
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Cette équation montre que la variation d'entropie en un endroit 
donné peut se produire tant par suite de l’apport d’entropie de la 
part de l’extérieur que par suite des processus irréversibles se dérou- 
lant à l’intérieur d’un volume donné. Ecrivons cette équation sous 
la forme suivante: 


os 


cr (14.18) 
où I, —— [I + Ej/e] est la densité du flux d’entropie; 
1 
o={(1, — + grad T)+ (i. E+T grad À} (14.19) 


est l’accroissement local de l’entropie par unité de temps. 
Conformément à la ais des forces d’après Onsager 


D DT da, 


î 


O = 


l'expression (14.19) est une fonction linéaire des flux I et j. Quant 
aux flux eux-mêmes, ils sont, en vertu de la loi linéaire (13.5), des 
fonctions linéaires de leurs coefficients dans la formule (14.19): 


I — Li grad T+L, (E+ 7 grad +), 


| ! : (14.20) 
j— —L, 7 Brad T+L, (E+T grad +) | 
Suivant la formule (13.9) 
La = L;;: (14.21) 
La résolution des équations (14.20) par rapport à I et E donne 
= —} grad T —Il;, (14.22) 
= ja grad T — grad A (14.23) 


où les coefficients x, II, &, 1/6 s'expriment moyennant L,,, L,:, 
La, L:s et ont un sens facile à établir par l’analyse des formules 
(44. 22) et (14.23). 
En effet, lorsque le courant dans le conducteur est nul, la relation 
(14.22) donne 
1 = — xgrad 7, 


où x est la conductibilité thermique ; lorsque le gradient de tempéra- 
ture dans un conducteur homogène est nul, la relation (14.23) donne 


j = 0E, 


où © est la conductivité électrique. 
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Si la densité de courant dans le conducteur j = 0, la formule 
(14.23) montre que dans un tel conducteur il existe un champ élec- 
trique E dü au grad TJ et au grad E£: 


E = — à grad T — grad Eee, 


où & est la force thermo-électromotrice. Si grad T = 0, alors [v. (14.22)] 
le flux de chaleur I 0 et est égal à [li. Ce flux est dû au transport 
de la charge. La grandeur Il est appelée coefficient de Peltier. 

A partir de l’expression (14.21) on établit la relation suivante 
entre les coefficients II et «: 


I = aT. (14.24) 


Cette relation appelée deuxième relation de Thomson, a été obtenue 
pour la première fois par Thomson mais par une voie tout à fait dif- 
férente. Dans un cas particulier elle exprime le principe d'Onsager. 

L'expression (14.19) donnant la production d’entropie permet 
de conclure que dans les processus irréversibles les forces thermody- 
namiques au sens d’Onsager sont égales à: 

a) pour la conductivité thermique 


X = —+ grad T ; 
b) pour le passage d’un courant électrique 
x = E = — grad y; 
c) pour la diffusion 


x = — T grad 


(notons que dans ce cas le flux électrique I. = —;j). 

Etudions maintenant les phénomènes thermo-électriques en ap- 
pliquant les équations obtenues. 

Envisageons un circuit électrique ouvert contenant deux conduc- 
teurs différents, portés à des températures différentes. Suivant la 
formule (14.23) il se crée entre ces conducteurs, en plus de la diffé- 
rence de potentiel de contact, encore une force thermo-électromo- 
trice dont la valeur dépend de la nature physique des conducteurs 
(œ) et de leur température: 


a d7. 


Pre — Fri — 


CRE ri) 


Si un tel circuit est fermé et les températures des soudures aux 
différents endroits sont 7, et T;, il devient le siège d’une force ther- 
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mo-électromotrice 


2 
86 (E®%*, dl) = à a àT — \ a, AT + &, ar = ('(a,—a) d7, 
1 2 T1 


où E°*t est l’intensité du champ extérieur, et si la différence 
@, —@, est petite, 


Ta 


Ë = \ (ca — a) dT & (a, — as) (Ts —T)), 


Ti 
où 7, est la température de la soudure froide et T., la température 
de la soudure chaude. 

Par conséquent, une force thermo-électromotrice ne peut prendre 
naissance dans un circuit fermé que dans le cas des métaux différents 
dont les soudures sont maintenues à des températures différentes. 

L'apparition de la force thermo-électromotrice est due à une re- 
distribution des porteurs de courant sous l’effet du gradient de tem- 
pérature. 

Considérons un système thermiquement homogène de conducteurs 
parcourus par un courant électrique de densité j. D'après la formule 
(14.22), lorsque les conducteurs 7 et 2 sont différents (chacun de 
1 cm* de section), une énergie Il,j arrive en 1 s vers le point de sou- 
dure dans le sens du courant par le premier conducteur et une énergie 
Il.j s’en va en 1 s par le deuxième conducteur. Cela signifie qu’une 
énergie (II, — II) j se dégage sous forme de chaleur (chaleur de Pel- 
tier) à l'endroit de soudure de tels conducteurs. C'est l'effet Peltier. 
On voit que la chaleur Peltier est proportionnelle à l'intensité de 
courant, ce qui s'accorde avec l'expérience. 

Prenons maintenant un système thermiquement inhomogène 
parcouru par un courant et cherchons la variation d'énergie pOU/ôt 
par unité de temps et par unité de volume d’un tel système chimique- 
ment homogène. En introduisant dans l’équation (14.6) les valeurs 
de Jet E données par (14.22) et (14.23), on obtient pour le cas d’un 
courant constant ou lentement variable (lorsque div j = 0) 


p T — div (x grad 7) + EL + (a) (j, grad T). (14.25) 


Cette expression montre que la variation d'énergie d’un systè- 
me thermiquement inhomogène est due à la conductibilité thermique 
div (x grad T7), au dégagement de chaleur Joule j*/o et à l’action 
conjuguée de la conductibilité thermique et de la conductibilité élec- 
trique (OII/T — «) (j grad T). 

La quantité de chaleur supplémentaire dégagée dans le conducteur 
par suite de son inhomogénéité de température est appelée chaleur 
Thomson, et l’effet lui-même porte le nom d'effet Thomson. Phéno- 
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ménologiquement cette chaleur a pour valeur 


Gr = T (i, grad 7), 
où t est le coefficient de Thomson. Comme il résulte de (14.25) 


on se 
T7 — A. (14.20) 
Cette relation est appelée première relation de Thomson. La cha- 
leur Thomson peut être positive ou négative selon le signe de (j, 
grad 7). L'inversion seulement de j ou seulement de grad T entrai- 
ne l’inversion du signe de gr. C’est pour cette raison que l'effet 
Thomson est parfois dit réversible. On doit pourtant garder en vue 
que cette « réversibilité » n’a rien de commun avec la notion de ré- 
versibilité introduite en vertu du second principe de la thermodyna- 
mique. Dans ce sens thermodynamique de la réversibilité et de l’ir- 
réversibilité. l’effet Thomson est irréversible parce qu'il constitue 
une partie du processus indissolublement lié aux phénomènes irré- 
versibles que sont la conductibilité thermique et le dégagement de 
chaleur. 


$ 69. Effets thermomécanique et mécanocalorifique 


Tout comme l’effet thermo-électrique Seebeck, l'effet thermomé- 
canique se manifeste par l'apparition d’une différence de pression 
dp = p: — p, entre deux réservoirs remplis de liquide et reliés l’un 
à l’autre par un capillaire lorsqu'ils sont maintenus à une différence 
de température d? = T, — T,. Dans le cas où les réservoirs sont 
séparés l’un de l’autre par une paroi poreuse, cet effet est appelé 
thermo-osmose. 

Le phénomène inverse de l’effet thermomécanique, c’est-à-dire 
l'apparition d’une différence de température par suite d’une diffé- 
rence de pression dans les réservoirs est appelée effet mécanocalorifi- 
que. 
Passons à l’étude de la théorie de ces deux phénomènes irréver- 
sibles. Soient deux récipients Z et 2 maintenus à des températures 
constantes T et T + d7. Désignons par LI, le flux d'énergie entre 
les récipients et par L, le flux de matière possible. Suivant la formule 
(14.19) les forces correspondant à ces flux ont pour valeur 


X, = — _ grad T, X, = — T grad É. 114.27) 
D'après la loi linéaire on a 


I = LiiXi + LioXe Le = Loi + LooNo. (14.28) 


À l'état stationnaire, le flux I. est nul tandis que le flux I, 
conserve sa valeur constante. En tenant compte de ce fait, on tire 


20—10423 


306 APPLICATIONS [Ch. 14 


des formules (14.27) et (14.28) 


—LX=LaXs LT grad = —22 grad T 
et 
d(+)= 2 (14.29) 


Pour un liquide à un seul composant on a 


d(&)= + ++ dT = 

2 OT EL PRE 

a T pe = dp—- 

où V et H sont le volume et l’enthalpie d’une mole de liquide. 
En reportant la formule (14.30) dans (14.29), on obtient 


dp — H — Loi/Los 


dT VT 


aT, (14.30) 


ou encore, en faisant usage de la relation de réciprocité d’Onsager- 
Casimir (Li: =— L,;), 
dp ____ Lis/Loo —H 

Cette expression montre que l’effet thermomécanique ne se ma- 
nifeste que dans le cas où l’enthalpie molaire du liquide n’est pas 
égale à la fraction Z,./L... Pour mettre en évidence le sens de cette 
fraction, considérons deux récipients portés à une même température 
(à condition que la force X, = 0). L'équation (14.28) donne pour ce 
cas 


I, — LL. (14. 32) 


c'est-à-dire que la fraction L,./L,, = U* est l'énergie de transfert 
(l'énergie transportée par unité de masse du récipient 7 dans le ré- 
cipient 2 lors d’une transformation isotherme). 

Lors d’un tel transfert d énergie la température 7 et la pression 
p dans le récipient 7 sont maintenues constantes grâce à l'absorption 
de la chaleur Q* de la part d’une source de chaleur extérieure et à 
l’accomplissement de travail. La variation de l’énergie interne du 
liquide dans le récipient Z due à la sortie d’une mole de liquide est 
donc, en vertu du premier principe de la thermodynamique, égale 
à — U = Q* — U* + pV, d'où 


Q+ = U* — H. (14.33) 


La quantité de chaleur Q* — U* — H absorbée dans le réci- 
pient / par une mole de liquide transporté du récipient Z/ dans le 
récipient ? à température et à différence de pression constantes est 
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appelée chaleur de transfert. Aïnsi, 
dp ___ Q* 


IT = 77 (14.34) 
et donc, lorsque la valeur de Q* est positive, une pression plus éle- 
vée s'établit à l’état stationnaire là où la température est plus basse. 

A titre d'exemple concret d’application de l'équation (14.34), 
examinons l’effet Knudsen pour un état stationnaire des gaz parfaits 
raréfiés, contenus dans deux récipients portés à des températures dif- 
férentes et reliés par un petit orifice. En appliquant la théorie ciné- 
tique il est facile d’établir que l’énergie de transfert par mole de 
gaz est égale à (v. problème 14.3) 


U* —2RT, (14.35) 


et l’enthalpie molaire à À = U + pV = 3j, RT + RT = 5, RT. 
Cela signifie que la chaleur de transfert 
Q* = US — H = 1}, RT (14.36) 


a une valeur négative. 


En reportant l’expression (14.36) dans (14.34), on obtient la 
relation dite de Knudsen 


Pa— Pa __R __ Pi Pa Pa __ 1 Te—Ti 
To—T: 2V 2T ? P1 2 T; ? 
2 4 To—Ti eV un Te To 
PL SE: : Ti 
et 
PR RP 2 (14.37) 


c'est-à-dire que lorsque deux récipients contenant des gaz parfaits 
extrèmement raréfiés (le libre parcours moyen des molécules étant 
supérieur aux dimensions du récipient) sont reliés l’un à l’autre par 
un tube capillaire et maintenus à des températures différentes, la 
pression sera plus grande dans celui des récipients qui est plus 
chaud. 

Dans le cas ordinaire d’un gaz parfait, c’est-à-dire lorsque l’ori- 
fice reliant les récipients est si grand que le gaz passe par un flux 
macroscopique, l’énergie de transfert U* comprend en plus de l’éner- 
gie interne ÜU encore le travail pŸ, si bien que 


U* =U+pV=H, Q* = U* —- H=0, dp'dr = 0, p, = p, 


PROBLÈMES 


14.1. Trouver la forme différentielle de l’équation d'état dynamique d’un 
système homogène et, en l’utilisant, établir les expressions pour la relaxation de 
volume, de température et de pression pour ce système. 


20* 
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144.2. Exprimer les coefficients de Peltier, de Thomson et de force thermo- 
électromotrice par l'intermédiaire du flux d’entropie dû au déplacement des 
particules chargées. 

14.3. Calculer l'énergie moyenne U* transportée par une mole de gaz de 
Knudsen lors de son passage à travers un petit orifice reliant deux réservoirs 
remplis de ce gaz. 

14.4. Montrer que lorsque l’état stationnaire s'établit dans deux récipients 
remplis de gaz de Knudsen et reliés l'un à l’autre par un capillaire, l’entropie 
des gaz diminue. 

14.5. La thermodynamique des processus irréversibles est-elle applicable 


aux organismes vivants? 
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Chapitre 1 


1.1. Du deuxième postulat de la thermodynamique il résulte que si deux 
sous-systèmes, définis respectivement par les paramètres a;, T, et a:, T,, sont en 
équilibre thermique, les énergies internes de ces sous-systèémes sont UV, = 
= Ua, Ta), Us = Ua (as, T2) et puisque 7; = 7:, il vient 


Ti (a, Ur) = Ta (az Us). (1) 


L'unicité de la distribution de l'énergie du système entre ses parties, résul- 
tant de l’expérience, conduit à ce que pour a;, a, U, connus l’équation (1) ne 
ossède qu’une seule solution pour U,. Cela signifie que 7; (a. U,) est une 
onction monotone de Ui. 

Du fait que les énergies des parties d’un système augmentent en mème 
temps que son énergie totale il ressort que T1, T2. Ts, etc., sont à la fois soit 
des fonctions monotones croissantes, soit des fonctions monotones décroissantes 
respectivement de U1, U», Us, etc. Par une simple transformation on peut les 
rendre monotones croissantes et choisir les fonctions de température T — 
= T (a, U) de telle sorte que 7 croisse lorsque U augmente. Pour un tel choix 
des fonctions de température la dérivée (GU/0T) est positive pour tous les corps. 

1.2. L'état d'un système est défini par la température T7 et les paramètres 
externes &, . -., &n- L'expression du travail élémentaire 


6W= Ÿ A; da; 


è 


ne fait pas intervenir la différentielle de la température [c'est-à-dire que le coef- 
ficient devant d7 dans la formule (1) est nul]. Si l’expression (1) était la diffé- 
rentielle totale d’une fonction d'état quelconque du système. on aurait 

0 A; 00 


ÔT … 04; 9, 


ce qui signifierait l’indépendance des forces généralisées (de la pression, par 
exemple) de la température et serait en contradiction avec le postulat de la 
thermodynamique sur l'existence de l'équation d'état 4 = A (a, ..., an; T). 
1.3. Le travail élémentaire effectué contre les forces de pression est SW — 
= p dV. À p = CU, le travail W = p (V: — V.,), où Viet V, sont les volumes 
molaires de l’eau et de la vapeur respectivement. Puisque V, > V,,on a 


W = pVa = pRTip =2RT = 3125,7 J. 
La chaleur de vaporisation d’une mole d’eau a pour valeur 
Q = Àm = 2258-18 J = 40624 J, 


310 SOLUTIONS DES PROBLÈMES 


où 4 est la chaleur de formation de la vapeur, égale à 2258 J/g pour l’eau. La 
différence Q — W, très supérieure à W, est dépensée pour accomplir le travail 
contre les forces de cohésion entre les molécules du liquide lors de sa vaporisa- 
tion. 

1.4. La variation de l’aimantation J en fonction de l'intensité 4 du champ 
magnétique d’un ferromagnétique est représentée en coordonnées H, J par le 
sue d'hystérésis (fig. 48). Le travail 
élémentaire d'aimantation égal à 


ôW—=—HdJ 


s'exprime dans ce diagramme par l'aire 
de la surface hachurée. Le travail par 
cycle de renversement d’aimantation du 
noyau de solénoïde est évidemment égal à 


1 — — H dJ = —S$, 


c'est-à-dire à l'aire (affectée du signe 
moins) de la surface du cycle d’hystérésis 
en coordonnées À et J. 

1.5. En thermodynamique, le tra- 
vail est considéré (dans la littérature 
russe) comme positif quand il est exercé 
par le système sur les corps extérieurs. 
Aussi, le travail effectué par les sources 
extérieures pour la création du champ 
électrique dans le diélectrique et le tra- 
vail exercé dans ce cas par le diélectrique 
sont-ils de signes contraires. 

Cherchons le travail élémentaire accompli par Îe diélectrique isotrope dans 
le cas où son déplacement électrique varie de dD. Envisageons un diélectrique 
de permittivité e placé entre les armatures d’un condensateur plan, ayant une 
surface S et distantes l’une de l’autre de 1. Si les armatures du condensateur 
portent une charge de densité 0, le déplacement électrique D et l'intensité E 
du champ électrique dans le diélectrique sont égaux respectivement à D = 
— 410, E = 4no/e et la différence de potentiel entre les armatures @, — m1 = 
— El = 4&nol/e. Lorsqu'une charge de est transportée d’une armature sur 
l'autre, les forces extérieures effectuent le travail (@, — ®,) de = El de, si bien 
que le travail du diélectrique est égal à 


ôW, = —E£El de 


ou encore à 
ôÔW, = —EIS d [D/(4n)] = —V/(47) E dD, 


puisque de = d (So) et SI est le volume du diélectrique. Ainsi, le travail élé- 
mentaire de polarisation rapporté à l'unité de volume du diélectrique isotrope 
sera ÊIF = [—1/(41)] E dD ou encore, étant donné que D = E + 4xP, 


ee 1 AT e Tr. 
ôW=—-EdE—E dP = a(=) E dP. 


Le premier terme de cette expression traduit le travail d'excitation du 
champ électrique [£*/(8x) est la densité d'énergie du champ électrique dans 
le vide] ; le second terme exprime le travail de polarisation proprement dite par 


unité de volume du diélectrique isotrope: ÔW, — —E dP 
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1.6. L’équation de l'onde de fréquence v se propageant à la vitesse v le 
{ong de la corde suivant l'axe des X (fig. 49) est de la forme 


y = a cos & (t — x/v), 


où a est l'amplitude de l'onde. 
La force qui effectue le travail est la tension 7 de la corde, qui peut être 
considérée dans le cas d'oscillations de faible amplitude comme constante tant 


L4 


Fig. 49 


dans le temps que le long de la corde. La partie de gauche de la corde exerce sur 
la partie de droite la force 7 ppique au point P et orientée suivant la direction 
continuellement variable de la tangente. 

Les oscillations étant transversales, le déplacement du point P pendant 


le temps dt est égal à dy = & dt et le travail effectué pendant ce même temps 
s'exprime par 


ÔW = T dy cos (T, y) = —T dy sin (7, x). 
Dans le cas de faibles oscillations sin (7. r) = tg (7. x) = ôy/ôx. si bien que 
W=—T dy = TS dr. 
Le travail par période t est égal à 
T 21/0 
W= —T | H La Tee \ sin® w (: —+) dt - 17e. 
U 


Ce travail est positif parce que les ondes se propagent de gauche à droite 
et la partie de gauche de la corde cède à la partie de droite une énergie x 7=*aw/v 
par période. La propagation des ondes le long de la corde s'accompagne d'une 
propagation simultanée de l’énergie de telle sorte que l'énergie par longueur 
d'onde est égale à x7a*w/v. Pour les oscillations qui se propagent de droite à 
ras le travail est négatif parce que dans ce cas y = a cos © (t + r/v) et 

‘énergie est fournie par la partie de droite à la partie de gauche. 

1.7. Le deuxième postulat de la thermodynamique conduit à l'existence de 

l'équation d'état À = À (7, a) d'où on tire 


OA 0A 
d4= | da }de+( ôT ). dT.. 
Pour dA = 0 on obtient 


CE (He (HO (É0), (8, = 
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Dans le cas où 4 = peta = V 


OR a 


COMENT 
ôp Jv\ 6V Jr\ 0T lp 


1.8. Par définition, les coefficients thermiques ont pour expressions res- 
MOREL EL 
VW OT Ip  . Vo \ dp [T° LS Po OT 1v” 


En), (55), (D). 


En tenant compte de l'identité établie au problème 1.7 


pectives 


d’où 


(), (5 
0p ]v \ OV 


on obtient la relation suivante entre 


(Sr), 41 


les coefficients thermiques 


œ = poby. 
1.9. L'équation de Van der Waals (p + a/V=) (V — b) = RAT peut s'écrire 


VS — (RT/p + b) V°® + aV'p — ab/p = 0. 


Il est évident que lorsque la température 7 est donnée, à une seule valeur 
de p correspondent trois valeurs de Ÿ, de sorte que dans le graphique en coordon- 


sous la forme 


V 


Fig. 50 


nées V et p (fig. 50) la droite parallèle 
à l’axe d abscisses (isobare) coupe en 
général l’isotherme en trois points. Pour 
une haute température, deux racines sont 
imaginaires et à chaque valeur de la 
pression ne correspond qu'une seule 
valeur du volume. A une température 
lus basse, à une valeur déterminée de 
a pression peuvent correspondre trois 
valeurs réelles du volume désignées à 
la figure 50 par les points «, B et y. Seu- 
les les valeurs extrêmes & et y peuvent 
être obtenues dans la nature. L'état 
étant absolument instable, il est impos- 
sible à réaliser, car à l’état stable la 
ression à température constante diminue 
orsque le volume augmente (v. $ 28). 
Le point « correspond à l'état liquide, 
et le point y, à l’état gazeux de la subs- 
tance donnée. De ces deux états le plus 
stable est l’état correspondant au point a. 
Comme le montre l'expérience, lorsque 
le gaz subit une compression, l’état sur 
l’isotherme atteint un point déterminé C 
et au cours de la compression isotherme 
ultérieure ne dépasse pas la position C 
le long de la courbe théorique. Le gaz se 
comprime et en même temps il s'établit 


un équilibre entre l’état C gazeux et l’état À liquide ayant même température 
et même pression. Ces deux états continuent à coexister jusqu'à l'instant où 


tout le gaz se transforme en liquide. 
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A la question de savoir comment tracer une droite CBA correspondant à 
la marche réelle du phénomène au lieu de la partie correspondante de la courbe 
théorique, on peut répondre en appliquant la règle de Maxwell (qui est facile à. 
établir sur la base du second principe de la thermodynamique): les surfaces 
limitées par la courbe de Van der Waals et la droite CBA d'en haut et d’en 
bas de cette droite doivent être égales. 

Lorsque la température s'élève, la différence entre les volumes Ve et V4 
diminue, le tronçon ABC devient de plus en plus petit et à une certaine tempé- 
rature les points 4, B et C se confondent, de sorte que l’isobare ne coupe une. 
telle isotherme qu’en un seul point. Ce point est donc un point d’inflexion de 
l'isotherme dont la tangente est parallèle à l’axe d’abscisses. Ce point dit critique 
détermine l'état critique de la substance, lequel est défini par une température. 
critique 7., un volume critique V, et une pression critique p.. Au point de vue 
macroscopique, le système représente en cet état une seule phase. 

Puisque les coordonnées du point critique satisfont à l’équation de Van der 
Waals (p + a/V=?) (V — b) = RT aux équations (0p/8V)r = 0, (6®p/9V*)7 = 0, 
les paramètres critiques pe, Ve, Te Se déterminent par la résolution conjointe. 
du système de ces équations et ont pour valeur 


Ve = 3b, pe = a/(27b), T, = 8a/(27Rb). 

Ces paramètres peuvent également être déterminés en partant du fait qu'à 
l'état critique l'équation de Van der Waals possède trois racines égales et doit 
donc être de la forme (V — V,) = 0, ou V3 — 3VQV* + 3ViV — vVà = 0 
Le rapprochement entre cette équation et l’équation de Van der Waals au point 
critique 

RT a ab 
ps — (— b) np 0 
Pc + + Pc Pc 
donne 
3VQ = RTelpe + b, 3VE = aipe, Ve = ablpe, 


d'où on tire les formules (1). 

Le coefficient critique s = RTe/(p<V.) pour l'équation de Van der Waals. 
est ainsi égal à s = 8/3 = 2,67, c’est-a-dire qu'il a la même valeur pour toutes. 
les substances (indépendante de a et b). En réalité, les valeurs de s sont diffé- 
rentes pou les divers gaz et sont toujours supérieures à 2,67 et égales en moyenne 
à s= 3,7. 

1.10. Pour un gaz dont l’état se définit par la première équation de Die- 
terici 

p(V—+b) = RT exp [—a/(RTV)|, (1) 
les paramètres critiques pe, Ve, T< peuvent être déterminés en résolvant cette 
équation conjointement avec les équations (6p/9V)r = 0, (6*'9V=)7 = 0. En 
dérivant l'équation (1) deux fois par rapport à V, à 7 constante, et en annulant. 
ces dérivées, on obtient un système d'équations 


Pe (Ve — db) = RAT, exp —[a/(RT./Vo)], 
a | 
Pe = ys exp —la/(RTeVe)l, 
C 


0 = a/(RTQ Ve) — 2, 
d'où 
Pe = a/(4e*b?), V, = 2b, T, = a/(4Rb). 


Le coefficient critique a pour valeur 
s = RTe/(peVe) = e?/2 = 3,695, 
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ce qui est en bon accord avec les données expérimentales pour de nombreuses 
substances dont la valeur de s est comprise entre 3,5 et 3,95. Le coefficient cri- 
tique obtenu pour l'équation de Van der Waals est égal à 2,67. 

Pour de grands volumes V, l'équation de Dieterici se transforme directement 
en équation de Van der Waals. En effet, si l'on développe exp [—a/(RTV)] 
en série suivant la quantité a/(RTV), qui est petite lorsque le volume V est 

and. et si l’on néglige les termes au-delà du deuxième. on obtient à partir de 
‘équation de Dieterici 


p(V—b)= RT[1— a/(RTV)], ou p(V — b) = RT — a/V. 
Lorsque les volumes sont grandes. les valeurs de a/V et b/T sont petites, 


Se a a b . 
si bien que 7 = + 1 — Fr) Il vient donc 


(p + a/V?) (V — b) = RT. 


1.11. Les paramètres critiques p,, Ve, 7. pour une substance dont l’équa- 
tion d état est la seconde équation de Dieterici 


(p + a/V513) (V — b) = RT 


peuvent être déterminés en résolvant cette équation conjointement avec les 
équations (dp/9V)r = 0. (9*p/8V*)7 = 0. On obtient 


pe = a!l4 Gb], V, =4b, Te = 5ab/[4R (46)S]. 
Le coefficient critique a pour valeur 
s = RTe!(PeVe) = 3,75, 


ce qui est en parfait accord avec les données expérimentales pour des & substances 
normales » dont la valeur de s varie de 3,5 à 3,95. A cet égard la seconde équation 
de Dieterici donne un meilleur résultat que l'équation de Van der Waals qui 
conduit à s = 2,67. 

1.12. En introduisant dans l'équation de Van der Waals 


(p + a/V?) (V— b) = RAT 


au lieu de p, V, T respectivement xp,, pV., t7Q et au lieu de a, b, R, leurs 
expressions par l'intermédiaire de pe, Ve, Te, nous obtenons l'équation de 


Van der Waals réduite 
(x + 3/p°) (3® — 1) = 8x, 


qui ne contient aucune constante dépendant de la nature de la substance. Cette 
équation exprime la Loi des états correspondants: si deux variables réduites 51, q, t 
sont les mêmes pour des substances différentes, la troisième variable sera elle aussi 
la même et les états de ces substances seront correspondants. 

Les substances qui obéissent à la loi des états correspondants et satisfont 
à une seule et même équation d'état réduite sont dites fhermodynamiquement 
semblables. La similitude thermodynamique permet de tirer des conclusions sur 
les propriétés d’une substance si l’on connaît les propriétés d'une autre substance 
{principe de la similitude thermodynamique). 
, D'une manière analogue, en introduisant dans la première équation de 

ieterici 


p(V— b) = RT exp —{[a/(RTV)] 


au lieu de p, VF, T respectivement xp,, pVe, TTe et au lieu de a, b, R leurs 
expressions par l'intermédiaire des paramètres critiques p.. Ve et T., on obtient 
la première équation de Dieterici réduite 

a (29 — 1) = texp {2 [1 — 1/(tp)l}. 
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Une équation réduite peut s'obtenir pour toute équation d’état contenant 
au plus trois variables dépendant de la nature de la substance. Ceci résulte du 
fait qu'en déterminant les paramètres critiques pe, Ve, Te à partir de trois 
équations 


p=p(v, T). (@p/8V}r, = (, (dp/V=)r, = 0, 


nous obtenons pour eux les valeurs exprimées par les constantes intervenant dans 
l'équation d’état. Si le nombre de ces constantes dépendant de la nature de la 
substance est supérieur à trois, il est évidemment impossible de les exprimer 
uniquement par pe, Ve et Te- 

L'équation réduite permet A avec une meilleure précision les cri- 
tères pour lesquels l'équation d'état d’un gaz parfait peut fournir une bonne 
approximation de la réalité. Montrons, par exemple, que dans tous les cas où 
le volume du gaz est grand par rapport à son volume critique, l'équation de 
Van der Waals se ramène à l’équation de Clapeyron-Mendéléev et donc dans ces 
cas l’approximation du gaz parfait est en bon accord avec la réalité. 

L'équation de Van der Waals réduite 


(x + 3/p°) (3p — 1) = 8t 


peut s'écrire dans le cas de p = V/V, > 1 sous une forme approchée 19 = 8/3. 
En tenant compte que pour un gaz de Van der Waals le coefficient critique s = 
= RTe/(peVe) est égal à 8/3, cette équation devient 


ap = RTT(peVe) où Le = 
. eF(Pe”e) Pe Ve PeVeTe 
et donc pl = AT. 
1.13. L'’équation 
9 (pV) 
PA A 2 
[ op T () 
définit la courbe de Boyle. Pour p = 0 l'équation (1) permet de trouver la 
température de Boyle. 
L'équation d'état sous forme virielle 


: B C D 
= RT [it + …. | 
peut se mettre sous la forme suivante 


Bp , Cp? , DV3 
Perret Get +] 


En dérivant les deux membres de cette équation par rapport à p, à 7 cons- 
tante, et en posant 
9 (pY) 
——— | =0 et p=0, 
[ Ôp T i 
on obtient B = 0 (à la température de Bovyle le deuxième coefficient viriel d’un 


gaz réel est nul). 
Dans le cas d'un gaz de Van der Waals on a 


__ AT a ._ RTPV ap 
ART ET ER pV — pb pV 
RT PC 
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La derivation de la dernière équation par rapport à p pour | ( _ j4e — 
=(0 donne 


Ta = al(Rb). 
1.14. L'équation d'état sous forme virielle d’un gaz est 


: B, CC , D 
PV=RT (14 ) 


où les grandeurs B, C, D,... sont appelées respectivement deuxième, troisième, 
etc., coefficients viriels. I] est évident que pour un gaz parfait tous les coefficients 
viriels sont nuls. En mettant l'équation d'état du gaz de Van der Waals sous 
forme virielle, on peut trouver les expressions pour les coefficients viriels de ce 
gaz. De la relation p = RT'(V — b) — a/V® tire 
RP 0. 

14 —b/V V © 


En tenant compte que b/V € 1, on obtient 


pV= 


RT b , b? bi 
Tor AT (1+ rtwtywte) 
et donc 
| , b—a,(RT) b2 b3 
PRE (rt ce). 


d’où il résulte que les deuxième et troisième coefficients viriels d’un gaz de 
Van der Waals sont respectivement B = b — a/(RT) et C = b:. 

A la température de Boyle le coefficient B = 0, de sorte que pour le gaz 
de Van der Waals cette temperature est égale à T ;, = a/(Rb). A une él tr 
supérieure à 7 4, la compressibilité d'un gaz réel est plus faible que celle d’un 
gaz parfait, et ceci à toutes pressions. 

1.15. En introduisant dans la formule (1.7) le potentiel © (r) d'interaction 
des sphères solides, on obtient 


(u Le 2 

LL e. ; 3 
B(T)= —2nN { | ter PAT 4,2 dr+ | CRAMASEES VE dr}=+ aNo. 

0 0 


Le modèle de l’interaction intermoléculaire des sphères solides impermé- 
ables est souvent utilisé pour les calculs grâce à sa simplicité, mais il ne donne 
qu’une idée grossièrement approchée des forces de répulsion qui sont importantes 
mais à faible portée. Ce modèle est bien justifie aux hautes températures lorsque 
l'attraction mutuelle des molécules devient sans importance (par exemple, dans 
le cas de gaz de poudre chauds). La valeur de o se détermine en égalant le volume 
de la sphère au volume de la molécule suivant l'équation de Van der Waals. 

En introduisant dans la formule (1.7) le potentiel ® (r) dont la courbe repré- 
sentative a la forme d'un puits de potentiel rectangulaire, on obtient 


Oo Ro 
B(T\= —2an {| Le PUY 47e dr + \ [e-PE/CRT) _4)re gr + 
0 Oo 


Ü _. 9 
+ \ [fe PORTE _ 4] 72 dr} == Vos [1—(R2— 1) (eT2/ART) 4) 
Ro 
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Le modèle d’une telle interaction moléculaire se présente sous la forme d’une 
sphère solide de diamètre ©, entourée d’une couche de champ d'attraction €, 
qui s'étend jusqu’à une distance de Ro. Ce modèle tient compte, sous la forme 
la plus simple, aussi bien des forces répulsives que des forces attractives ; il 
est particulièrement commode pour des gaz constitues de molécules complexes, 
vu qu'il contient trois paramètres qu'on peut choisir. mais il est inapplicable à 
Ces gaz si la température est élevée. 


Chapitre 2 


2.1. Le premier principe de la thermodynamique permet d'obtenir la 
règle de Hess (loi de La constance des sommes thermiques) établie en 1840 bien avant 
que ne füt formulé le premier principe de la thermodynamique: l'effet thermique 
d'une réaction chimique se déroulant soit à volume V constant, soit à pression p 
constante. ne dépend pas des étapes intermédiaires de la réaction et ne se détermine 
que par les états initial et final des substances réagissantes. 

Cette règle est une conséquence du premier principe de la thermodynamique. 
En effet. si V —= CIC, il résulte de ÔQ = dU + p dV que Q@ = Us, — U.. 
c'est-à-dire que la quantité de chaleur ne dépend pas du chemin emprunté pour 
passer du premier état au deuxième. Si la réaction a lieu à p = Ctf,on a 


ôQ = dU + p dV = d (U + pV) 
et la quantité de chaleur 


Q = (Us + PVa) — (Ui + PV) 


ne dépend non plus du chemin. 

La règle de Hess permet de calculer les effets thermiques pour des réactions 
qui ne se déroulent pas directement ou pour lesquelles les effets thermiques ne 
peuvent pas être mesurés directement. Dans de tels cas on établit des équations 
thermochimiques dont la résolution donne l'effet thermique recherché de la 
réaction. 

Les équations thermochimiques sont des équations des réactions chimiques, 
dans lesquelles les symboles des corps réagissants sont remplacés par les énergies 
internes de ces corps et les effets thermiques des réactions. Vu que la substance 
se présentant sous divers états physiques (et donc possédant une énergie interne 
différente) est représentée par un seul et même symbole, on convient de désigner 
l'énergie interne des corps solides entre crochets, celle des corps liquides entre 
parenthèses et celle des corps gazeux entre accolades. C'est ainsi par exemple 
que les symboles [H,0] (HO) et {H,0} désignent respectivement l'énergie 
interne de la glace, de l’eau et de la vapeur d'eau. 

Indiquons un exemple de résolution des équations thermochimiques pour 
calculer l'effet thermique de la réaction de co Dustion incomplète du Carbone 
solide avec formation d'oxyde de carbone. Cette quantité de chaleur est impos- 
sible à mesurer directement parce que l'oxydation du carbone donne un mélange 
d'oxydes CO et CO. 

On sait que la quantité de chaleur dégagée lors de la combustion complète 
du carbone est égale à 394 kJ/mole, alors que la combustion de l’oxyde de car- 
bone CO donne 283 kJ/mole. Les équations thermochimiques de ces réactions 
sont de la forme 


[CJ+ {O2} —{CO2}— 394 kJ, 
{CO} + 1/2 {02} —{CO2} = 283 kJ. 
En soustrayant la deuxième équation de la première, on obtient 
[C]+ 1/2 {03} —{CO}— 111 k]J, 
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c'est-à-dire que la ue de chaleur dégagée lors d’une combustion incomplète 
du carbone est égale à 111 kJ par mole de CO. 

L'effet thermique d’une réaction dépend de la température et de la pression 
sous lesquelles elle se produit. On considère d'ordinaire, sauf mention du con- 
traire, que la pression est atmosphérique normale et la température, 25 °C. 

La variation de l'effet thermique de la réaction avec la température est 
déterminée par l'équation de Kirchhoff qui est facile à établir à partir du premier 
principe de la thermodynamique (v. problème 2.3). 

2.2. Il convient de déterminer la chaleur de formation de la vapeur d'eaw 
à partir des produits réactifs, c'est-à-dire de trouver @ en résolvant l'équation 


thermochimique 
{Hz} + le {O2} —{H:20}— Q. 


Les équations thermochimiques de formation et de vaporisation de l’eaw 
sont de la forme 


{Ho +2 (02) —(H20)—@Q1 (H20)—{(H20}= —0Q2. 
En additionnant membre à membre ces équations, on obtient 
(H2}+ La (02) —{H230}= Q1—Q2. 
11 en résulte que la chaleur de formation de la vapeur d’eau à partir des produits 


réactifs est égale à 


On voit que la formation de la vapeur d’eau à partir des produits réactifs 
s'accompagne d’un dégagement de chaleur (Q > 0). 

2.3. La variation de la chaleur de réaction en fonction de la température 
se détermine par l'équation de Kirchhoîff qu’on peut établir facilement en déri- 
vant par rapport à la température l'expression de Q donnée par le premier prin- 
cipe de la thermodynamique. 

Si la réaction a lieu à V = Ct®, on a d’après le premier principe Q = 
— Us — U:, et l'effet thermique de la réaction est Q = —Q = U, — U,. En 
dérivant cette expression par rapport à 7, on obtient l’équation de Kirchhoff 
déterminant la variation de la chaleur de réaction avec la température dans les 
transformations isochores : 


6@ | _.[9U11 _[ OU: ” 
( OT }, ÔT /v OT ],=(Cvx AE 

Pour les transformations isobares on a 

Q = (Ua + pVe) — (Ui + PV) = Ha — Hi et Q = Hi — Ha 


où H = U + py. 

La dérivée de H par rapport à T à p — Cl est égale à C, ; en effet, 5Q — 
= dU + pdV=d{(U+ pv) — V dp = dH— V dp = (9H/0T), dT +- 
+ [(@H/9p}r — V] dp, d'où 


Cp = (6Q/0T)n = (2H/8T)p. 


Ainsi, l'équation de Kirchhoff pour la variation de la chaleur de réaction 
avec la température dans les transformations isobares est de la forme 


(6Q/8T)» — (0H,/0T)} — (0H3#/9T)p = (Cphi — (Cp)a 


(les indices 1 et 2 désignent les capacités calorifiques du système avant et après 
la réaction). 

Pour trouver la variation en fonction de la température de la chaleur de 
combustion d’une mole d'hydrogène avec formation d’eau liquide, retranchons 
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la chaleur spécifique (C,): d'une mole d’eau de la chaleur spécifique (Chh 
du mélange constitué d’une mole d’hydrogène et de 1/, mole d oxygène. Pour 
des gaz diatomiques (oxygène, hydrogène), Cy = 20,95 J/(K-mole); € —= 
= Cy + R = 29,26 J/(K-mole). On a donc (Ch); = 47,89 J/(K -mole) ; (C})a = 
73,42 J/(K-mole) et (6Q/d7)) = —27,48 J/(K-mole), c'est-à-dire que 
lorsque la température s'élève de 1 K, la chaleur dégagée lors de la combustion 
d’une mole d'hydrogène avec formation de l'eau liquide diminue de 27,43 J. 
2.4. Lorsque le son se propage dans un milieu. celui-ci se trouve à l’état 
stationnaire mais non à celui d'équilibre. C’est pourquoi la grandeur thermo- 
dynamiquement déterminée est la vitesse du son u, de fréquence minimale 
limite (fréquence nulle). Quant à la vitesse u à toute autre fréquence, elle dépend 
du temps de relaxation et des autres caractéristiques du processus. En considé- 
rant que le processus de propagation du son n'est que faiblement déséquilibré, 
posons u Æ Uo. 


Dans un milieu élastique, la vitesse de propagation des ondes longitudinales 
a pour expression 


u=] A p. 


où X est le module d’élasticité et p, la densité du milieu. La rapidité de compres- 
sion et de dépression d'un milieu élastique lors de la propagation du son est si 
grande que pendant une période l'échange de chaleur n'arrive pas à se produire 


et le processus de propagation du son peut être considéré comme adiabatique. 
On a donc 


_1/ Es _y/ (2 2 rË vy  T 2) 
ur ME | (5e ).= Pa à M \ 6V }r 
puisque Ks/Kr = y, Ks = —V (ôp/ôV)s, Kr = —V (ôp/6V)r. 
a 


dérivée (9p/8V)+ peut être déterminée si l’équation d état du gaz est 
connue. 


Dans le cas d’un gaz parfait on a 
pV=RT, (op/ôVir=—RTV?, u=VYRT/M. 


En adoptant pour l'air y = 1,4, on obtient à O0 °C u = 331,6 m/s, ce qui 
est en accord avec les faits expérimentaux. 


La variation de la vitesse du son avec la température du/dT = u/(RT) à 
0 C est égale à 0,6 m/(s-K). 
2.5. Suivant l'équation (2.6) 


ace [( Se) +4] (55 


Pour un paramagnétique À = — H et a = J, ce qui donne 


Cu—Cr=[ (5). — a] Cr 


Dans le cas d’un paramagnétique parfait (9U/0J)7r = 0. Alors, en utilisant 
l'équation d'état J — x, où la susceptibilité paramagnétique est, d’après la 
loi de Curie, égale à x — C/T (C étant la constante de Curie), on obtient 


Cu — Cyr = CH®/T?. 


2.6. Dans le cas d'un paramagnétique avec À = —H et a = J, l'équation 
générale de l’adiabatique 


(has x ()ae=0 
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donne 
(3); 44 st (57 }u a =0 


Puisque pour un paramagnétique parfait J = 4H = CH/T (où C est la 
constante de Curie) et (07/0H); = C!J, (0T/0J)y = —CHIJ®, l'équation diffé- 
rentielle de son adiabatique est de la forme 


a _ am 
H J. 
d'où, étant donné que + = Cy/Cy = C!€, on obtient après intégration 
HJ7Y = Cv, (1) 
équation est analogue à celle de l’adiabatique d’un gaz parfait 
pv = ct. (2) 


La comparaison des équations (1) et (2) montre que lorsqu'on passe d'un 
système thermodynamique à un autre, les changements p——H, V—+J ne 
sont possibles que dans les équations différentielles de à thermodynamique 
et sont en général impossibles après intégration de ces équations. 

2.7. Selon le premier principe de la thermodynamique on a 


; -_ { OU 10] 3 
soma+rar= (9) are [(H) erjar 
d'où 
CORPS DELA NS EU 
Far +[( 9 },+v] ar * 
Pour un gaz parfait (9U/8V)+ = 0, si bien que 
É En Cy + P (0V/9T).. 


La capacité calorifique d'une mole de gaz parfait dans les transformations à 
différents x = Ct° a pour valeur: 


a) à z—pr?—Cte 


PV=RT. pi=RIV, Ve ne, (Se) = T 
V 
Cyyva= Cv — É =Cy—R; 


b) à r—pil —çCte 
pV=RT.,. piV-V=(RT}, V=(RT);z, 
(OV/0T)x=2R?T/z=2VIT. Chip =Cv+2pV/T=Cv+2R; 
c) à z=p/V =Cte 
pV=RT. zVi=RT, V=VRTIz, 


ôF | __ 1 R FT : pV 1 
(Gr V rar Coiv=Cv + = +R 


Ce problème peut également se résoudre par un autre procédé. Toutes les 
transformations que nous considérons ici sont des transformations polytropiques 
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(pVn = Cte) à différents exposants polytropiques 
n = (Cp — C(Cy — ©) = (Cy + R — CM(Cy — C) 
et à capacités calorifiques correspondantes 
C= Cy — Rlin — 1). 


Dans le cas a) pV® = CE, n = 2 et donc C,y: = Cy — R. 

Dans le cas b) p®V = Cte ou pV1= = Ct®, n = 1/2 et Cy2y = Cy + 2R. 

Dans le cas c) p/V=pV1=Ct, n = —1, Chjy = Cy + 1/2R. 

2.8. A l’état d'équilibre thermique, la température du gaz dans le cylindre 
est partout la même, tandis que la pression p diminue lorsque la hauteur k 
augmente. Dans ces conditions on a 

dp 0? dh, (1) 
où pest la densité du gaz; g, l'accélération de la pesanteur. 

A partir de l'équation d'état pV = mRT'M du gaz parfait on tire 
m_AT _ AT 
F M = p M 9 

Si l'on reporte l'expression (2) dans (1), on obtient après intégration 

p = PoeXxpl—Mgh/(RT)] et p = po exp [— Mgh/(RT)|]. 

Si S est la section du cylindre, l'énergie potentielle d’une mole de gaz dans 

le cylindre soumis à un champ de gravitation uniforme s'exprime par 


— 
— 


dp = TT do. (2) 


= \ o gSh dk =poSe \ exp[—Mgh;(RT)] k dh=RT, 
0 0 
M= | pS an=p,s | exp1— Meh/(RT)] du. 
0 0 


Pour échauffer le gaz il est nécessaire de fournir la chaleur non seulement 
pour augmenter l'énergie interne (la température) du gaz parfait, mais aussi 
ur augmenter son énergie poRnTe (le centre de gravité du gaz dans le cy- 
indre monte). L'énergie totale de la colonne de gaz vaut la somme des énergies 
interne et potentielle: 
E=U(T)+V=U(T)+RT, 
où 


Ainsi, la capacité calorifique d’une colonne de gaz parfait non limité d'en 
haut et placé dans un champ de gravitation uniforme est égale à sa capacité 
calorifique à pression constante. 

2.9. Comme le gaz se détend par voie polytropique, on a p,V? = p,V? 
ou 4VA = (3V)", d’où l’on obtient pour l'exposant polytropique nr = In 4/in 3 = 


‘Le travail de la transformation polytropique a pour valeur 


k (cos t y 
; cons cons a 
— = — = — 1-n = 
W= | pov \ St. ne mere LED D 
Vi Vi 


— PeVe—paVi 1 
1—n 7 0,26 


(4-5-103 — 15-101) KI = 1884,54 kJ. 


21—0428 
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La chaleur de la transformation polytropique s'exprime par 
Q — mc (te — t1), 


où m est la masse du gaz; c, la chaleur spécifique polytropique pouvant être 
exprimée par l'exposant polytropique. On sait que nr — (c, — c)/(cy — c), d'où 


c = Cy (nr — y)/(n — 1). 


Q = mey (t2— à) (nr — y}/(r — 1). 


Mais mcy (te — t1) = AU est la variation de l'énergie interne du gaz, qui 
est égale suivant le premier principe à AU = Q — W, de sorte que Q = 
= (Q0— W) (n — y)/(n — 1), d'où 
(a y — 1,4) 
Q=W (y—n)/(y — 1) = 659.59 kJ. 
AU = Q— W = 1225 k]. 


Le travail de détente est pro- 
duit par le gaz grâce à la chaleur 
qui lui est fournie ainsi qu'aux dé- 
pens d’une diminution de son éner- 
gie interne. 

2.10. Supposons que le proces- 
sus est représenté par une polytro- 
pique AD” (fig. 51). Menons par le 
point D’ une adiabatique S; et une 
isotherme 7. L’isotherme 7 passe 
dans le diagramme en coordonnées 
| V et p au-dessus de l’isotherme 71, 

Fig. 51 de sorte que la température qui lui 

correspond est plus élevée comme il 

résulte de pV = RT. De l'équation de l’adiabatique pVŸ = Ct€ = C (où y — 

= CplCy > 1) il s'ensuit qu’à une adiabatique passant plus haut correspond 

une Valeur plus grande de C. En outre, d'apres le premier principe, on a pour le 
gaz parfait ÔQ = Cy d7T + p dV, et comme à partir de pV = RTona 


dT = (4/R) (p dV + V dp), 


Ainsi, 


on obtient donc 


.{ 9 OV 
R5Q — Cy Vdp+CppdV=Cy PV (+7) — 


= Cy pVd (ln pY})=CrypYd Inc, 


ce qui montre que le passage à une adiabatique plus haute (lorsque C augmente) 
s'accompagne d’une absorption de chaleur. 

Ainsi, dans une transformation polytropique AD’, lorsqu'on passe d’une 
adiabatique basse à une adiabatique plus haute et d’une isotherme haute à une 
isotherme plus basse, alors 6Q => 0, d7 << 0; par conséquent, dans une telle 
transformation la capacité calorifique € — 6Q/d7 est négative. Dans une trans- 
formation D’A ou AD la capacité calorifique est elle aussi négative parce que 
dans ces cas 6Q << 0 et d? >> 0. Dans les transformations à capacité calorifique 
négative le travail produit par le système est plus grand que la chaleur qu'il 
reçoit (6Q > 0, d7 << 0) ou, au contraire, le travail effectué sur le système est 
supérieur à la quantité de chaleur cédée (6Q << 0, d7 > 0). 

Dans la transformation AE, la chaleur est absorbée et la température s'élève 
= que 7, > T'et S: > S. Cela signifie que cette transformation s'effectue 

une capacité calorifique positive. 
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2.11. Lorsque l’air monte (sous l'effet de la descente de masses d'air froid 
ou du vent soufflant dans des massifs montagneux), il pénètre dans des régions 
de plus faibles pressions où il se détend. Cette détente peut être considérée comme 
adiabatique vu que l'air est un mauvais conducteur de chaleur. Dans une trans- 
formation adiabatique 


Tp! 1—%)/v — Cte, 


ce qui donne, en prenant les logarithmes et les dérivées, 


— + —— =— —=0. 
T Ÿ P 
D'un autre côté, la variation de pression avec l'altitude s'exprime par 
dp = —pg dh, 


où p est la densité de l'air. 
De l'équation d’état d’un gaz parfait il résulte que pæ m/V = Mp'(RT) 
et donc 


dT = y—1 Me 


Pour l'air y — 1.4; M — 0,029 kg/mole et la variation de la température 
avec l'altitude dans l'atmosphère est égale à 


ar 
dh 


La valeur obtenue est un peu plus grande que la variation moyenne de la 
température de l’air observée en fonction de l’altitude (1 K par chaque 200 m). 
La différence tient principalement à ce que nous n'avons pas tenu compte de 
l'humidité de l'air (nous l'avons supposé absolument sec). Lorsqu'à une certaine 
température l'air sera saturé par l'humidité. la baisse ultérieure de la tempéra- 
ture sera accompagnée d’une condensation des vapeurs d’eau et d’un dégagement 
de chaleur de condensation. C'est la raison pour laquelle la diminution de la 
température sera plus lente qu’il n’en résulte de la formule (1). 

Le refroidissement adiabatique des courants d'air ascendants provoque une 
baisse de la température avec l'altitude, de sorte que dans des régions où les 
massifs montagneux obligent les courants d'air à monter, on observe une grande 
quantité de précipitations atmosphériques par suite de la condensation des va- 
peurs d’eau. Ce phénomène s’observe sur toutes les chaînes de montagnes (Alpes, 
Himalaya et autres) barrant le passage des vents marins humides. Ayant franchi 
les crêtes des montagnes, les vents descendent et l’air s'échauffe par suite de sa 
compression adiabatique, si bien que dans ces régions l’humidité relative de 
l’air est toujours assez faible. 

Indiquons pour conclure trois explications erronées, mais très répandues, 
de la baisse de Fr température de l’atmosphère avec l'altitude. 

1. L'atmosphère s’échauffe très faiblement sous l’action des rayons solaires, 
elle reçoit de la chaleur de la Terre réchauffée par conduction thermique, ce 
qui explique pourquoi les couches supérieures de l'air sont plus froides que les 
couches inférieures. 

Cette explication est erronée, parce que la conductibilité thermique des 
gaz et des liquides est très faible et peut être négligée par rapport à la convection ; 
cette dernière conduit à l’égalisation de la température dans les différents en- 
droits. C’est pourquoi, si l’atmosphère était liquide et chauffée d'en bas, elle 
aurait partout une même température. Bien qu'il se produise aussi un mélange 
des masses d’air dans l'atmosphère lorsqu'elle est réchauffée par la Terre, cela 


21* 


= — 9,8-10-5 K/cm A — 0,01 K/m. (1) 
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ne conduit pas à une égalisation de la température, parce que l'air ascendant 
se détend par voie adiabatique et se refroidit, alors que l'air descendant subit 
une compression adiabatique et s’échauffe. Il en résulte que la température des 
couches d’air supérieures est plus basse que celle des couches inférieures. 

2. En montant contre la force de pesanteur, l'air dépense, dans des con- 
ditions adiabatiques, une partie de son énergie interne pour effectuer le travail 
de sorte que sa température baisse. En tenant compte de ce que chaque kilo- 
gramme d'air ascendant doit perdre une énergie de 4184 J pour monter à une 
hauteur de 427 m, sa température doit diminuer de AT — 4184 J/C, = 4° C 
vu que la chaleur spécifique de l’air C}, — 1046 J/(kg-K). Ainsi, la montée 
de l'air à une altitude de 100 m doit s'accompagner de la diminution de 1 K 
de sa température, ce qui est voisin des résultats expérimentaux. 

Cette correspondance quantitative avec l'expérience est un fait du hasard, 
parce que l'explication ci-dessus est basée sur un malentendu et est donc tout 
à fait erronée. En effet, d’après ce qui précède, lors de la montée d’une certaine 
masse d'air dans le champ de gravitation le paramètre externe (le volume) de 
l'air reste inchangé. Aussi, le travail de montée de l’air (et non le travail de l’air) 
pris dans son ensemble est-il effectué dans les conditions adiabatiques non aux 
frais d'une diminution de son énergie interne mais aux dépens de l'énergie 
externe, à savoir de la chute d’une autre masse (froide) d’air. Un tel mouvement 
de l'air, pris dans son ensemble, sans variation de ses paramètres externes et 
sans échange de chaleur. ne peut pas provoquer une variation de sa température, 
de même que cela est impossible dans le cas d’une pierre jetée vers le haut parce 
que le travail de montée de la pierre est effectué aux frais d’une diminution de 
son énergie cinétique du mouvement et non aux frais d’une diminution de son 
énergie interne. 

Si l’on tient compte de l'augmentation du volume de l'air lorsqu'il monte 
dans une région de plus faible pression et donc du travail adiabatique qu'il pro- 
su re ce cas, on est conduit à la diminution observée de la température avec 
‘altitude. 

3. Lorsque chaque molécule d’air est montée à une altitude k, son énergie 
cinétique décroit suivant la loi 


muè/2 — mvu°/2 = mgh. 


C'est pourquoi l’énergie cinétique moyenne des particules et par conséquent la 
température sont plus faibles en haut qu’en bas. Une telle diminution de la 
température de l'air avec l’altitude n’est pas liée aux courants atmosphériques 
ascendants et doit se produire lorsque le gaz est à l’état d'équilibre thermodyna- 
mique, par exemple dans une chambre close. 

Une telle conclusion est pourtant erronée. Le fait est que pour un groupe 
déterminé de molécules l’énergie cinétique totale diminue lors de la montée, 
mais dans la même proportion diminue aussi le nombre total de molécules par 
suite de la chute des molécules lentes. Seules les molécules pour lesquelles 
mu?/2 > mgh peuvent monter à l'altitude k. C’est pourquoi l'énergie moyenne 
par DIEU e et donc la température de l’atmosphère restent constantes à toute 
altitude. 

2.12. Le système constitué de la glace, de l’eau et de la vapeur d’eau peut 
parcourir différentes transformations isothermes: la transformation de l’eau 
en glace ou en vapeur, la transformation de l’eau partiellement en glace et par- 
tiellement en vapeur et autres. Lors de la compression isotherme (t = 0,01° C) 
du système la pression (p — 609,2 Pa) ne variera pas, mais une partie de la 
vapeur se transformera en liquide, et la chaleur dégagée peut soit être utilisée 
à volonté pour la fusion de la glace, soit être cédée au thermostat. Ainsi, lors de 
la compression isobare-isotherme la vapeur et la glace se transformeront en 
eau. Supposons que 1 g d’eau se forme à partir de a grammes de vapeur et b gram- 
mes de glace si bien que a + b = 1 et donc a = 1 — b. Si À (À << 0) est la 
chaleur spécifique de liquéfaction de la vapeur et À: (Às > 0), la chaleur spé- 
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cifique de fusion de la glace, la chaleur de formation de 1 g d’eau sera égale à 
Q = oh + bla = M + db (es — M). 

Cette chaleur est nulle, ce qui signifie que la transformation isobare-iso- 
therme de compression du système sera également adiabatique si la formation 
de chaque gramme d’eau s'accompagne de la fusion de b grammes de glace : 

À _ |A | 
À1—e lAl+èe ‘ 
9p \ — 9(p.S) __ d(p. S) 9(p. T) 

248.8) (55) — en 205 — 
mn ) CRT) er Er Ste). 
7 V6T /p 9(V,T) 9(V,S) \oT Jp\9V/Tr\86S /v Cv oi 
aU OU o2U le __ d(dU;9V. AU/8S) _ 2(—p, T) 


b = 


b) 


"AV 95% | oVas 2(V, S) 9(V, S) 
RS CS NL se 
0(V, T) 0(V,S) — OV /r\08S }v Cy \ 9 /r° 
Chapitre 3 


3.1. Un tel processus est possible, mais suivant le second principe de la 
thermodynamique il est lui aussi lié à la compensation. La compensation lors 
de la transformation de la chaleur en travail peut consister non seulement dans 
le transfert d'une partie de la chaleur à la source froide, mais aussi dans le change- 
ment d'état du fluide moteur si le processus n'est pas cyclique. Par exemple, 
dans le cas d’un gaz parfait pour lequel l’énergie interne est indépendante du 
volume, la chaleur prise à la source chaude dans une transformation isotherme 
est transformée intégralement en travail de détente; dans un tel processus la 
compensation sera réduite à la variation du volume du gaz. Si nous voulons éli- 
miner cette variation, en comprimant le gaz jusqu’au volume précédent, il 
nous faudra dépenser le travail précédemment obtenu, en restituant à la source 
chaude la chaleur qui lui a été prise. 

3.2. Cette opinion est erronée parce qu'à la différence de la transformation 
de l'énergie potentielle d’un corps pesant en descente. le transfert de la chaleur 
d'un corps à température plus élevée sur un corps à température moins élevée 
est impossible sans compensation. 

3.3. Non seulement cette expérience ne contredit pas le second principe de 
la thermodynamique mais elle a été spécialement imaginée par Darling pour 
mettre en évidence cette loi. 

Le mouvement de la goutte d’aniline s'explique par le fait que lorsque le 
verre est chauffé, l’aniline, par suite de sa forte dilatation thermique. devient 
plus légère que l’eau et donc remonte à sa surface. A la surface, l’aniline entre 
en contact avec l’air ambiant et se refroidit, devient de nouveau plus lourde 
que l'eau et descend au fond du verre. Après cela tout le processus se répète. 
C'est une sorte de moteur thermique dont bi source chaude est constituée par le 
bain de sable et la source froide par l’air atmosphérique. 

3.4. Lorsque l’eau contenue dans la tête mouillée de l'oiseau se vaporise, 
la température de la tête baisse légèrement ; il en résulte que la tension des va- 
peurs dans la tête devient inférieure à celle des vapeurs dans le secteur À 
(v. fig. 12), le liquide remonte vers la tête et la tête descend. Lorsque la tige 
s’écarte de sa position d’équilibre, son extrémité sort du liquide et les pressions 
dans À et dans la tige s’égalisent. Il en sera ainsi tant que la tête de l'oiseau 
reste humide. Dans ce « moteur », la source de chaleur et celle de masse de molé- 
cules qui se vaporisent est constituée par l’eau contenue dans le verre, et la 
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source froide est représentée par l'atmosphère ambiante qui reçoit la chaleur 
de vaporisation de l’eau se trouvant sur la surface de la tête de l’oiseau. La com- 

ensation de la transformation de la chaleur en travail est constituée ici par 
fe transfert d’une partie de la chaleur à l'atmosphère. Si l'oiseau et le verre 
d’eau sont placés sous une cloche de verre, au bout d’un certain temps au cours 
duquel des vapeurs saturées se forment sous la cloche et la différence de tempé- 
rature devient nulle, l’oiseau cessera d’osciller. Après l’enlèvement de la cloche, 
l'oiseau recommencera à osciller de lui-même. A basse température ou à une 
humidité de l'air élevée (après la pluie par exemple) l'oiseau ralentit fortement 
son mouvement et peut même s'arrêter. 

Le jouet chinois, la « roue de Minteau » et la « pompe de P. A. Radtchenko 
fonctionnant d'elle-même » transforment la chaleur en travail avec un change- 
ment obligatoire d’état des corps environnants, c'est-à-dire en plein accord avec 
le second principe de la thermodynamique et non en dépit de cette loi, comme on 
l’affirme parfois [34]. Les immenses réserves d'énergie interne des mers et des 
océans ne peuvent être utilisées sans qu'à cette fin on ait recours à d’autres corps 
dont l’état s’en trouvera changé. L'utilisation de l'énergie interne de ces sources 
colossales avec un refroidissement simultané ou avec changement d’état d'autres 
corps ne contredit pas le second principe. 

3.5. Dans le cas d’un système thermiquement inhomogène à l'état d’équi- 
libre, le principe de l'impossibilité d'atteindre le zéro absolu par voie adiaba- 
tique et donc l'holonomie peuvent ne pas avoir lieu. Montrons-le sur un exemple 
simple dû à T. A. Afanassieva-Ehrenfest. 

Envisageons deux gaz parfaits ayant des capacités calorifiques différentes 
Ci et C: et portés aux températures 7, et T,; une mole de chaque gaz est con- 
tenue dans une enceinte fermée et les gaz sont séparés l’un de l’autre par un 
piston imperméable à la chaleur. Pour un tel système 


ÔQ = 6Q + 60: = Cdi + pdVi + CodTa+pdVs = 
= (C, + R) d's + (Ca + R) dTe — (R'p) (Ti + Te) dp, (1) 


où p est la pression totale du système. 

Les paramètres indépendants sont 7,, 7, et p. Il est facile de s'assurer que 
la condition de différentielle totale n'est pas remplie pour la formule (1). Cela 
signifie que cette formule n’est pas holonome. Ce résultat obtenu pour un système 
thermiquement homogène signifie que l’entropie d'un tel système exige une dé- 
finition spéciale. Le plus souvent par entropie d’un système thermiquement 
inhomogène on entend la somme des entropies de ses parties thermiquement 
homogènes. 

3.6. D’après la loi de Dalton, la pression totale d’un mélange de gaz par- 
faits est égale à la somme des pressions partielles des gaz composants: p = 


= ÿ Pi- L'entropie d'un mélange de gaz parfaits a donc pour expression 
î 


_( dü+tpdr U dUitpidV __ = 

s=— | n » \ an D Si: 
i i 

e. qui exprime le théorème de Gibbs pour l’entropie d'un mélange de gaz par- 

aits. 

3.7. La température 7 dans l'échelle Kelvin est « absolue » en ce sens 
qu'elle est indépendante des propriétés de tout corps thermométrique. La rela- 
tion 7 ({2)/T (t1) [v. (3.20)] est elle aussi absolue, mais la différence T (t+) — 
— T (t,) ne l'est pas. Il en résulte que les intervalles AT égaux ne sont pas équi- 
valents ; ce qui explique que la différence entre les températures 103 et 10° K 
est équivalente à la différence entre les températures 3 et 300 K. Les rende- 
nue des cycles de Carnot évoluant entre ces différences de température seront 
es mêmes. 
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3.8. En variables p et V, l'équation de l’adiabatique du gaz électronique 
pour lequel 
pV="#/sU (1) 


peut être trouvée à partir du seul premier principe: ôQ = dU + p dV = 0, 
3/, pdV +3/, Vdp + pdV = 0, d'où on tire 
pVis = Cte, (2) 


Pour obtenir l'équation de l’adiabatique du gaz électronique en variable: 
T, V. il faut avoir recours aussi au second principe: 


0e (Sr), 7+ (57), +0] M 


d'où 
d7___ (OU/dV)r+p 
dv (OU,0T)y 
À re dT T (9p'9T)r 
En appliquant le second principe, on trouve AP = — QU Tr 
: — : - / Op __2/da 7 
A partir de Ja condition (1) on obtient } = (5 . d'où 
AT __2T et 
di 37 
TV2:3 — cie, (3) 


Les formules (2) et (3) montrent que dans les transformations adiabatiques 
le gaz électronique parfait se comporte comme un gaz parfait monoatomique 
ordinaire avec y = 5/3. 

3.9. 6Q = dU + pdV = CydT + [(6U/9V)r + p] dV = C;-dT + 
+ T (dp/oT)y dV. Mais (dp/0T)y = «/B et donc 


ôQ = CydT + (Ta/B) dy. 
Pour une transformation adiabatique (6Q = 0) on a 


Il en résulte que dans l'intervalle 0° C << t << 4° C, lorsque & << 0, l’eau 
se refroidit lors d'une ee adiabatique (dV << 0). 
3.10. En appliquant l’équation fondamentale de la thermodynamique 


T dS = dU + p dV (1) 


au cycle isotherme abcdea, on obtient 


T $ dS = & au+$ pdV. 


Mais È dS = 0 et & dU = 0, de sorte que 6 pdV = 0, d'où il résulte 


que les surfaces abca et cdec sont égales. 

Notons que nous avons utilisé l'équation fondamentale de la thermodyna- 
mique classique (c'est-à-dire la thermodynamique des processus réversibles) 
pour tous les états (métastables et instables) parce que par hypothèse ils obéis- 
sent à l'équation de Van der Waals. Il faut aussi noter que l'équation fondamen- 
tale (1) de la thermodynamique est inapplicable au cycle abca parce qu’au point 
c, lors du passage du tronçon bc au tronçon rectiligne ca, la Sibotanes subit une 
transformation irréversible de l’état monophasique à l’état diphasique, de sorte 
qu'au lieu de l’équation (1) il faut dans ce cas se servir de l'inégalité fondamen- 
tale de la thermodynamique. 
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+| LE), dV. En dérivant l'expression p=RT/(V—b)—a/V?, on obtient 
(0p/ôT)y = R/(V—b) et donc 


Cv dT _ 
S=— & 7 —+R8 In (F—b)+ So. 


Comme Cy dépend faiblement de la température, S—Cy 1n T+RIn(V— 


—b)+S,. Pour une transtormation adiabatique S = Ct€ et donc 7 (V—b)#/Cv — 
=Cte. 


Fe Re [Sr )r+7] (Tr ),= (5) (5r),=- 7x 


de s = dU+pdv Cy dT +T (ôp/8T)v dV «À Cvar JL 


(0p/0T)v AT. à... 2 __R 2p . 
(One PV yes She (57 y V—b? (5 = 
RT 2a 
PT 
Ainsi 
Cn—Cv= : 


1— 20 (V—b)/(RTVS) * 


Pour un gaz pas trop dense, en ne gardant dans cette expression que des termes 
linéaires en a et b, on obtient 


Cp — Cy = R [1 + 2a/(RTV)]. 


3.13. D'après la formule (3.50) 7 (04/0T), = (OU/da)r + À. 
Pour un corps magnétique ÔW = —HdJ, c'est-à-dire que À = —}H et 


a = J, ce qui donne 
0H aU 
n (57 ),=| oJ }—#. 


L'énergie interne d'un paramagnétique parfait ne dépendant que de la 
température, (@U/60J)r = 0 et (8H/0T); = H/T, ce qui donne après intégration 


J = f (HIT). (1) 


La thermodynamique n’est pas en mesure d'établir la forme de la fonction 
f (H/T). Pour des gaz paramagnétiques (J = ca) la susceptibilité paramagné- 
tique est indépendante de Æ, de sorte que la formule (1) permet de déduire immé- 
diatement la loi de Curie 
J = CHIT, x = CIT, 


où C est la constante de Curie. 

Dans le cas général de systèmes parfaits (gaz parfait, paramagnétique par- 
fait et autres), dont l'énergie interne dépend uniquement de la température 
[U = U (T)]}, l'équation d'état est de la forme 


a = f (A/T). 
3.14. De la relation J = xH et de la loi de Curie x = C/T on obtient 
J = CHIT. Pour un corps magnétique (4 = —H,a—= J)ona 


0H t OÙ 
(7), A 
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Mais comme (9H/0T)j = J/C, on a donc (9U/dJ)r = 0, c'est-à-dire que 
l'énergie interne d’un paramagnétique obéissant à la loi de Curie est indépen- 
dante de l’aimantation J et ne varie qu'avec la température U = U (T). Un 
tel paramagnétique est dit parfait. 

3.13. Des formules (2.6) et (3.50) on tire 


0A 0a 
Far OT ). (5) 


où À et a sont des grandeurs conjuguées de telle sorte que ÔW = Ada. 

Le travail de traction ÔW — —fdi = —ESdl, où S est l’aire de la section 
non la barre; !, sa longueur; E, la contrainte. On a donc a = !, À = 
= —E£S. Ainsi, 


: 0E où 
Cp—Ca=—TSt | ÔT à aT 5 


où À = d/{/l est la déformation. 


0A da 
3.16 Ca—Ca=T SE) (). Pour le caoutchouc a—1. 4A— 


— —f puisque ÔW—= — tdi. On a donc la relation 


l /L 212 
Cf—Ci=Cl a COL où CT 1 er ; 


qui montre que C; — C, ne dépend pas de la température et que C} > Ci. 
L'équation 


04 oU 
T (Sr = (Ga )r+4 d 
qui lie les équations d'état et d’énergie donne pour le cas considéré 


au ôf . 
(S),=-7 (Sr) +1=0 
c'est-à-dire que l'énergie interne U du caoutchouc dépend uniquement de la 
température. | | 
De la formule (1) il s'ensuit également que pour des substances, dont l’équa- 


tion d’état est de la forme À = To (a), l'énergie interne ne dépend pas de a. 
De l'équation fondamentale de la thermodynamique 


T dS = dU — fdi = CidT — fdl, 
il résulte que le caoutchouc soumis à la traction s’échauffe : 
OT \ _ f 
(5 = Ci è 
pAISe que > 0et Cr > 0 par définition (de même que Cy > 0 et en général 
> 0). 
ù 3.17. En posant a=—D et A— —E}/(4n) dans la formule 
0A 0a 
Ca—Co=T (Sr) (Sr) 


on obtient CE—Cp= — _. (5). (T E° 
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Comme (+) (=) ___E 6e (7) Ep 1 on a 
ÔT /p of £ [D e ÔT ? ÔT JE OT ? 
TE*® ; de \2 
CE — Cp = re (57) > 0 et par conséquent CE > Cp. 


3.18. A partir de l’expression donnant la différentielle de l’entropie 


ôQ Cv dT +T (ôp/0T)y d\ 


on trouve 
Le &) = (S) CRAN CE 
ar | T ]1 OT OT ]v dV. OT? * 


On voit que si p varie linéairement avec la température 7, on a (0C1-/0V)r = 
= 0, c'est-à-dire que C; ne dépend pas du volume. Telle est la capacité calori- 
fique Cy d’un gaz parfait et d’un gaz de Van der Waals parce que dans ces deux 
cas la pression est une fonction linéaire de la température. La capacité calori- 
fique C, d'un gaz de Van der Walls dépend de V. 

3.19. La pression de l'air dans la chambre est considérée comme étant pra- 
tiquement égale à celle de l’air extérieur. Puisque la pression est constante et 
l’air se détend lorsqu'il est chauffé, une partie considérable de l’air sort de la 
€<hambre. Il se trouve que lorsque la chambre est chauffée, l'énergie interne et 
l’entropie de l’air intérieur diminuent, alors que le corps froid introduit dans 
la chambre s’échauffe, non pas aux frais d’une diminution de l’énergie de l’air 
dans la chambre (qui augmente elle-même dans ce cas), mais aux dépens de l'é- 
nergie de l’air extérieur entrant dans la chambre. 

En effet, comme lors du chauffage de la chambre l'énergie fournie à 1 kg 
d'air est u — up = Cy (T — To}, et la variation d'entropie de cette masse 
d'air est s — sy — Ch In (7/To), l'énergie et l’entropie par unité de volume de 
l'air ont pour valeurs respectives 


u = pu = CypT + p (uo — CyTo), 
a = ps = Ch InT + p(ss — Cp In To). 


En y introduisant l'expression de la densité de l’air, on obtient à partir de 
l'équation d'état p = pRT/M: 


Cvup Hp (uo —CvTo) _ Crhp bp (so — Cp In To) 
R RAT , ART MT+ RAT 


U — 


Ces expressions montrent que l'énergie interne et l'entropie de l’air à l’inté- 
rieur de la chambre diminuent lorsque la chambre est chauffée. L'énergie intro- 
duite dans la chambre lors de son chauffage s’en va vers l'extérieur à travers les 
pores que présentent les parois de la chambre. Ainsi, les locaux sont chauffés 
en hiver pour y maintenir une température déterminée en utilisant à cet effet 
une diminution de l’entropie et non une augmentation de l’énergie. 

3.20. Soit un certain cycle abcd limité dans le diagramme entropique en 
coordonnées S, T par des isothermes T, et 7, (fig. 52). Son rendement a pour 
expression 


W f$ Tds ___ surf.abcda surf. 12341—01—02—03—04 


= Qi [Tas surf. À abc BA surf. 4 12 BA—G, —0: 
(abc) 
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En tenant compte du fait que lorsqu'on ajoute au numérateur et au déno- 
minateur un nombre positif la fraction augmente, on obtient 


_ (T1—Ta) (Sa —S1) —01 — 02 — 03 —04 2 (Ti—T2) (Se —S1) —01—03 


Ur Pise ad TS S) 
(T1—Te) (Sa—S1) _ Ti—Te 
< Ti (S2—S:) — Ta —, Carnot: 


Ainsi le cycle de Carnot réalise le meilleur rendement par rapport à tous 
les autres cycles fonctionnant entre les mêmes températures. 


T 


Ti 


Fig. 52 Fig. 53 


3.21. Soit un cycle de Stirling représenté dans le diagramme entropique 
de la figure 53. 
Par définition, 


1 pA 
Q= | ras \ T ds+|ras. 
512 4 1 
Pour un gaz parfait dS — (Cy/7T) dT +(R/V) dV et donc 
W=TiR In (Va/V)+ Cv (Ta— T1) + TaR In (V1/Va) + Cv (Ti—Ta)= 
=R(Ti—Te) In (Ve/Vi), Qi = Cv (Ti—To) + RTiln (Va/Vi), 
= R(Ti=T a) In (Val) Ti Ts | 
RT11n (Ve/Vr) + Cv (T1 —To) T1+ Cv (Ti—Te)/R In (V2/Vi) 
Cette expression montre que 
n< 2 —NCarnot: 


c'est-à-dire que le rendement du cycle de Stirling est inférieur à celui du cycle 
de Carnot fonctionnant entre les mêmes températures. En outre, à la différence 
du cycle de Carnot, le rendement réalisé par le cycle de Stirling dépend de la 
nature du fluide moteur. 
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3.22. A partir de l'équation fondamentale de la thermodynamique 
TdS = dU + pdV = CydT + T (ôp/0T)ydV 
on trouve la variation de température lors d'une détente adiabatique du système 


_TOpeVv y 
Cy ° 


“ la pente de l’adiabatique dans le plan V, T est-elle donnée par la for- 
mule 


dT = 


(5) ___ T(0p/0T)v 
(57 CE Cv 


et comme (6p/0T)y = «/f, on a (0T/9V)s = —aT/(BCy). 

On voit que pour t => 4° C la pente de l’adiabatique est négative (x > U), 
pour t << 4° C elle est positive (&œ << 0) et à t = 4° Cla tangente à l'adiabatique 
est horizontale. Ainsi, il n'existe pas d'adiabatique qui relie les isothermes 

= 6° Cet t = 2° C, ce qui signifie que le cycle de Carnot indiqué dans l'énoncé 
du problème est impossible à réaliser. 

3.23. Par définition 


n = W/Q-. 
Dans le cycle de Lenoir w=Ÿ ras \ T dS+ \ TdS et Q:1= \ T dS, 
4 6e 


si bien que 


C5 
J 
[> 
Ca 


=. 
I 
[EN 
| 
CD NO 
J 
© 
Ca 


En supposant que le fluide moteur est un gaz parfait, on trouve 


ds= dT+R dv _ CP dT —R dP . 
Ve = T 


T P 
\ TdS=C; (Ts — Ti), \ T dS=Cy(Te—Ti); ni. 
e ° 27 41 
! 1 


Mais Ti/pa=Talpes TalTa=palpa=6, Tapl NET, TaTa= 
= (papa) TPE UTP, Tia Ta/T (Tel 3) = 6. 


1/9 _ 
Ainsi, n=1— PE) 

3.24. Dans les moteurs à combustion interne le travail est produit non aux 
frais de la chaleur fournie par l’extérieur mais grâce à l'énergie interne du fluide 
moteur (messe gazeux). Dans le cycle d'Otto, le mélange gazeux admis dans 
le cylindre subit une compression adiabatique (1-2) ; est inflammé par étincelle; 
brüle à volume constant (2-3) ; subit une détente adiabatique (3-4) et s'échappe 
vers l'atmosphère (i-41). 

Le rendement du cycle 
n = W/Q 
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3 1 3 
w=$ras= | r as+ | TdS, Q1= \ ras= | T dS. 
2 A23B 2 


& 


2 x 
Il vient en définitive n = 1 — ( TdS J\ TdS. 
, 5 


1 2 
En considérant que le mélange carburé est un gaz parfait, on trouve 


4 
Cy dy 
dS= EE dT+R+ . \ TdS=Cy(T,—T)). 
Î 
ê T,—T 
… 2 _ —4 4 —_ 11 
LS (Ts—Toe), =! TT. 


Exprimons n moyennant e. De l'équation de l’adiabatique TVŸ-! — Cte 
on trouve Ts = Ta (Va/ VS) = Tel et Te = Ta (Vy/ Va) 1 = Tiev 1. 
Ainsi, n = 1 — 1/e-!. En pratique, & varie de 3,5 à 7, si bien que n — 25 %. 
3.25. Par définition n = W/Q1. Dans le cycle Diesel 


3 1 3 
w=$ ras=\ras+ | TdS, Qi=\Tds, 
2 4 2 


+ Lo 


d'où n—1— ras] T ds. 
2 
En considérant le fluide moteur comme un gaz parfait, on trouve 


LA 
? C , 
as=- àr+R $-=-ar-r | \ TdS=Cy (T;—Ti), 
1 
è L Ti T 
| T dS=Cp(T3—To), n=i—- TT. 
2 
Mais TV =TaVT !, TalTa = (Va/Va) 4 fe, TalVe = TalVas 
= _ {_r 1-1 1_riY-1 jy ann (ne) — 
TalTa=ValVa=p, VTT = TT", TaVŸ = Ti? der F. = 
4  p—1 
= 90-12 07 et f: ae nn D 
=pp}""—=p? et finalement n=1 ei pi: 


3.26. Un mélange et une séparation réversibles des gaz parfaits peuvent 
être réalisés notamment à l'aide de parois semi-perméables. A cette fin, on peut 
se servir de l’un de deux dispositifs différents. Dans le premier, les gaz à mé- 
langer ont la même température, mais leur volume est inférieur à celui du mé- 
lange, de sorte que les gaz peuvent se détendre de façon réversible jusqu'au 
volume du mélange en accomplissant un travail, alors que dans le second les gaz 
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n’ont pas cette possibilité de détente, si bien que leur mélange (et la séparation) 
se fait sans produire du travail. ; 4 
L'installation correspondant au premier cas est schématisée par la figure 54. 
Les gaz 1 et 2 enfermés dans un cylindre sont séparés l’un de l'autre par deux 
pistons à perméabilité sélective: À est librement perméable au gaz 1 mais im- 
perméable au gaz 2, et B, perméable au gaz 2 mais imperméable au gaz 1. Le 
piston À pourra se déplacer sous la pression du gaz ?, et le piston B, sous la 


Fig. 55 


pression du gaz 1. Si ces pressions des gaz sur les pistons sont équilibrées par 
des pressions extérieures exercées sur les pistons et si tout l’appareil est plongé 
dans un grand bain à la température T7, le mélange de gaz peut se réaliser de 
façon isotherme et réversible. En appliquant aux pistons une pression corres- 
pondante, on peut séparer le mélange de façon réversible en ses parties cons- 
titutives. 


Il est évident que le travail accompli lors de la détente des gaz a pour valeur 


Vi Va VitVa 
W= À pdv+ | pdv=vrrin ile s,rrin lite, 
s ° 1 2 
Vi Va 


où v. et v, sont les nombres de moles des gaz 1 et 2. Si v, = v, = 1 et V, = V., 
le travail W = 2RT In 2. 

Dans l'installation correspondant au second cas (fig. 55), un mélange de 
deux gaz occupe le volume V constitué par deux cylindres à parois semi-permé- 
ables, qui s’emboîïtent l’un dans l’autre et sont placés dans une enceinte thermo- 
statée. 

La paroi de gauche du cylindre de droite n'est perméable qu'au premier gaz, 
et la paroi de droite du cylindre de gauche ne l’est qu'au second gaz. Lorsque 
le cylindre 1 est enfoncé dans le cylindre 2, il contient le mélange de deux gaz. 
Lorsque le cylindre Z est partiellement retiré du cylindre 2, il s'établit dans la 
partie Z la pression p,, dans la partie 1 + 2, la pression p, + p, et dans la 
partie 2, la pression p;. Les parois de gauche et de droite du cylindre 1 sont sou- 
mises à la pression p,. Cela signifie que la force s’exerçant sur l’ensemble du 
cylindre 1 est nulle et donc le travail de déplacement de ce cylindre est lui aussi 
nul. La quantité de chaleur 6Q = dU + 5W reçue dans ce cas de la part du 
thermostat est elle aussi nulle vu qu’à température constante l'énergie interne 
d'un gaz parfait ne dépend pas du volume et ôW = 0. Le mélange de gaz ayant 
la même température, réalisé par ce procédé, sera lui aussi réversible. mais le 
volume du mélange et le volume de chacun des composants du mélange sera 
le même avant et après le mélange. 

Ce résultat, c'est-à-dire la possibilité de mélanger de façon réversible les 
gaz parfaits pris à températures égales, sans fournir la chaleur, ni dépenser le 
travail, permet de conclure que si les gaz occupaient chacun avant le mélange 
un volume V et possédaient une entropie S, et S, respectivement, l’entropie du 
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mélange occupant le volume V serait égale à S, + S.. Ainsi, l'entropie d'un 
mélange de gaz parfaits, séparable en parties initiales, est égale à la somme des 
entropies que chacun des composants aurait s’il avait la température et occupait 
le volume total du mélange (théorème de Gibbs). 

3.27. La variation d’entropie par suite du mélange de deux moles d'un 
même gaz, portées à la température T et occupant chacune le volume V, peut 
être déterminée à l'aide de l'expression de l’entropie (3.40). 

Avant le mélange l’entropie du système est 


S1=2[Cylin 7 +R In (V/N) + S°. 


Après l'élimination de la paroi séparatrice et le mélange des gaz l'entropie 
du système devient 


Si = 2{CyinT+RIin{2V/(2N)] + S1. 


Ainsi, la variation d'entropie par suite du mélange de deux portions d'un 
même gaz aux températures 7 égales et pressions p égales est nulle: Sy, — Sr = 
= VU. De l'expression de l’entropie d'un gaz parfait 


= v{Cy ln T +R In (V/N) + S°] (1) 


il découle immédiatement que l'entropie est une fonction additive. En elfet, 
si N particules sont contenues dans un volume V, alors, en considérant ce volume 
comme étant constitué par deux volumes V; et V, (V1 + Ve = V) renfermant 
respectivement NV, et Na (N1 + Na = N) particules, on obtient que l'entropie 
de tout le gaz est égale à la somme des entropies de ses parties 
(N/No) [Cy In T + R In (V/N) + S9] = 
= (Ni/N 0) [Cy In T +R In (VAN) + S°] + 
+ (NANo) [Cy ln T + R In (V./N:) + S, 
puisque VIN = ViiN; = ViNa. 
L'expression (1) peut être mise sous la forme 
S=v(CynT+Rin V+S,), (2) 


où Sp = S%— vR In N = S1° — £&N In N dépend du nombre W de particules. 
C’est l'oubli de cette circonstance qui a conduit à l'erreur dans le problème. En 
effet, l’entropie de deux moles de gaz avant le mélange s'exprime par 


Ss = 2(CynT+RinV + S), 
et après le mélange, lorsque chacun des gaz occupe le volume 2V, par 
Si = 2(CyinT+RIn2V + 55). 


La grandeur S; peut être déterminée en utilisant la propriété d'additivité 
de l'entropie: l’entropie de tout le gaz renfermé dans le volume 2V après le 
Re est égale à la somme des entropies des deux parties de gaz, d'une mole 
chacune : 


2(CyinT+Rln2V + 55) = 2(CylnT+RIn V+ So). 


Ss=—RIin2+$8S,, 
Su =2(CyInT+Rin2V+S)—2RIn2, Sir — Sr = 0. 


La partie de configuration de l’entropie d'un gaz constitué de N particules 
est égale à &N In (V/N) et non à ÆN In V + Cte, comme il est faussement adopté 
dans l'énoncé du problème. 

Ainsi, si l'on considère, contrairement à la réalité, que la grandeur S, 
intervenant dans l'expression (2) est indépendante du nombre N de particules, 


d'où 
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l'élimination de la paroi séparatrice conduit à une augmentation d'’entropie 
AS = kN 1n 2 non seulement pour des gaz différents mais également pour des 
gaz identiques, bien que dans ce dernier cas l’état thermodynamique reste in- 
changé. En réalité, nous ne sommes pas ici en présence d’un paradoxe mais d’un 
paralogisme, c'est-à-dire d’un faux raisonnement qui s'élimine si l’on utilise 
pour l’entropie l’expression correcte (1). Le vrai sens du paradoxe de Gibbs con- 
siste en une variation AS discontinue d'’entropie lorsqu'on passe d'un mélange 
de gaz ayant des propriétés aussi proches que l’on veut à un mélange de gaz 
identiques. Ce saut d'entropie AS existe objectivement et ne peut donc pas être 
élimine [35]. 

3.28. Comme il a été montre dans le problème 3.26, il est possible de 
réaliser le mélange (la séparation) de gaz parfaits à la même température de 
façon réversible sans fournir de chaleur ni dépenser de travail. Cela conduit au 
théorème de Gibbs sur l'entropie d'un mélange gazeux: l'entropie d'un mélange 
de ga: parfaits séparable en parties initiales est égale à la somme des entropies 
qu'aurait chacun des gaz composants s'il était seul et avait la température et le 
volume du mélange. 

Dans le cas de gaz identiques, l’emboîtage des cylindres renfermant de tels 
gaz conduit non au mélange mais à la compression du gaz, ce qui est lié, si le 
système est placé dans une enceinte thermostatée, à la perte de chaleur AQ 
et donc à la diminution d’entropie de AQ/T. Ainsi, le théorème de Gibbs n’est 
pas applicable aux gaz parfaits identiques. Cela signifie que la variation d'’en- 
tropie par suite du mélange de deux gaz identiques ne peut être obtenue en 
considérant ce mélange comme un cas limite de mélange de deux gaz différents 
parce que dans ce dernier cas on utilise le théorème de Gibbs qui cesse d'être 
valable dans le cas limite. Pour des gaz identiques, l’entropie du « mélange » 
obtenu réversiblement est égale non à la somme des entropies des parties mé- 
langées, calculées dans l'hypothèse où chacune des parties occupe tout le volume 
V, mais à la somme de ces entropies diminuée de la quantité 


| AQI__W_2vRT In(2V/F) 
PT — 2vR 1n2, 


où v est le nombre de moles contenues dans chaque partie du gaz avant le mé- 
lange, lorsque le volume de chacune des parties est egal à V et celui des deux 
parties à 2. 

3.29. La partie de configuration de l’entropie d’un gaz parfait constitué 
par N particules enfermées dans un volume V est égale à 


S = kN In (V/N). 


C'est pourquoi l’entropie des gaz À et B avant le mélange s'exprime par 


Sr=k ; Niln (V/Ni), 
{= 
et après leur mélange par 

Srr = # (Na + No) In (2W/(N1 + No)l. (1) 
La variation d’entropie du système par suite de la diffusion isotherme, qui 

est un processus irréversible, a pour valeur 

- N; PE 

dt Niln Nm tit No) In 2. (2) 


Cette variation d'entropie est connue sous le nom d'effet Gay-Lussac. 1] 
n’est pas difficile d'établir que pour un nombre total donné W, + N, = 2N 
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de particules dans le système, l'expression de AS présente un minimum lorsque 
N; = Ne = N. Cette valeur minimale de AS est nulle. Lorsque , varie de 0 
à 2W, la valeur de AS varie dans l'intervalle 


0 < AS < 2XN In 2. (3) 


Cette relation indique les limites entre lesquelles varie l'entropie dans le 
processus de Gay-Lussac lors d’une variation continue des pressions p1 et Ps 
des portions mélangées d’un même gaz contenant un nombre total donné de 
res égal à 2N et elle n’a de toute évidence aucun rapport avec le paradoxe 

e Gibbs. 

Dans l'exemple considéré, les deux portions de gaz sont constituées de mé- 
mes particules mais diffèrent l’une de l’autre par un paramètre interne qui est 
ï pression p. Pour toutes les valeurs du paramètre de similitude des portions 

6 gaz 


_ lP2=Pl 
P1 + Pa 


variant de O0 à 1, les mélanges de ces portions sont inséparables et donc le cas 
de n = 0 n'offre aucune particularité physique par rapport à tous les autres cas 
correspondant à des valeurs de n aussi petites que l'on veut. 

3.30. Les gaz À et B sont des mélanges homogènes constitués par des par- 
ticules C et D de gaz différents : le gaz À contient V, = Vz, D articiles de gaz C 
et N; = Nr, particules de gaz D, alors que le gaz B contient N, = Ny; parti- 
cules de gaz € et NV; = Nys particules de gaz D (tu + re = y +Fys= 1). 
Comme paramètre continüment variable, caractérisant le degré de similitude 


n 


de tels mélanges, prenons la quantité n = | zx, — y, | = | z2 — y21. Pour 
n = 0 (z1 = ÿY1. Ze = ÿa), les deux mélanges 4 et B sont absolument identiques 
alors que pour n = 1(r1ÿ1 = zeÿ2 = 0) on a affaire à deux gaz C et D nette- 


ment différents. Avant l'enlèvement de la paroi entre les gaz À et B l’entropie 
du système est égale d’après le théorème de Gibbs, à la somme des entropies 
qu'aurait chacune des quatre portions de gaz purs constitués respectivement de 
Nu Ni, Ya et N; particules si elle était seule ot occupait le volume V. Après 
l'enlèvement de Îa paroi l'entropie du système est égale à la somme des entro- 
pies qu'aurait chacun des gaz C et D s’il était seul et occupait le volume 2, 
c'est-a-dire à la somme de l'entropie Sir calculée par la formule (1) du problème 
précédent, de tout le gaz de l'espèce C constitué de , + N, particules (obtenu 
par suite du processus isotherme irréversible de diffusion des particules de l’es- 
pèce C dans le cas où leurs concentrations initiales dans les gaz À et B sont 
différentes), et de l’entropie Srr de tout le gaz de l’espèce D constitué de W; + N: 
particules (obtenu par suite du processus isotherme irréversible des particules 
de l’espace D). Suivant la formule (2) du problème précédent la variation d'’en- 
tropie du gaz C par suite de la diffusion isotherme de ses parties s'exprime par 


2 
AS0=k D Nalo [Ni (Ni Na)+k (Ni Na) ln 2, 
12m 1 
et la variation d'’entropie lors de la diffusion isotherme des portions de gaz D 
s'exprime par 
2 
AS'=k S Niln[Ni (Ni Ni +R (Ni N3) In 2. 
im 
Suivant la formule (3) du problème précédent, AS° et AS’ varient dans les 
intervalles : 


OZ AS SE(N + N:)ln2, 0< AS’ < k (N: + N5) In 2, 
22—0428 
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de sorte que l'augmentation d’entropie S$ — AS° + AS’ de tout le système 
qui s’est formé après la diffusion des mélanges À et B, varie en fonction de n 
(ou du nombre de particules de chaque espèce) dans l'intervalle 


0 < AS < 2N In2 (4) 


puisque M + No+Ni+ NN: = 2N. 

L'expression (1) est identique à la formule (3) du problème précédent. De 
même que dans le problème précédent, l'intervalle de variation (1) de l’entropie 
lors du mélange des gaz À et B est défini par l'effet Gay-Lussac de chaque espece 
de particules C et D par suite de la variation de leurs concentrations dans les 
mélanges À et B, et de ce fait l'expression (1), tout comme la formule (3) du 
problème précédent, n'a aucun rapport au paradoxe de Gibbs. Cela résulte 
également du fait que comme dans le cas d'un mélange de deux portions d'un 
même gaz, le mélange de gaz À et B est impossible à séparer, que ces gaz soient 
identiques (W, — Va: = 0, Ni — N; = 0) ou différents (MN, — N: £# 0, N; — 
— N; 0). C'est pour cette raison que le théorème de Gibbs est inapplicable 
aux gaz À et B et ne peut être utilisé pour le calcul de l’entropie du melange de 
ces gaz au moyen du théorème de Gibbs valable pour le mélange de gaz À et B 
différents. 

En partant du résultat (1) qui indique l'intervalle de variation d'entropie 
AS lors du mélange de gaz À et B, certains auteurs arrivent à la conclusion que 
le paradoxe de Gibbs n'existe pas et considèrent que lorsque le paramètre de 
différence des gaz varie de façon continue, la variation d’entropie AS lors de 
la diffusion des gaz varie elle aussi de façon continue. 

Une telle conclusion est erronée parce que, comme il a été montré plus haut, 
le résultat (1), de même que le résultat (3) du problème précédent, est prédéter- 
miné par le processus de Gay-Lussac (le mélange de deux portions d'un gaz 
de mêmes particules mais de concentrations différentes) et n’a aucun rapport au 
paradoxe de Gibbs. Lors d'un mélange de gaz À et B, de même que lors d’un 
mélange de deux portions d’un même gaz, il n’existe pas de base physique pour 
le paradoxe de Gibbs, c'est-à-dire l'inséparabilité du mélange de gaz À et B 
seulement dans le cas où ils sont identiques (lorsque le paramètre de différence 
n = 0) puisque ce mélange ne peut être séparé même pour une différence aussi 
petite que l’on veut entre les gaz À et Z. 

Cet examen du mélange de gaz nous conduit à la conclusion qu'il existe 
deux genres tout à fait différents de mélange isotherme de gaz parfaits. Le mé- 
lange de premier genre est un mélange de deux portions de W particules chacune 
pour lequel la variation d’entropie est tout à fait indépendante de la différence 
entre les gaz (théorème de Gibbs) et est égale à 


AS = 2kN 1n 2. (2) 


Le mélange obtenu dans ce cas peut être séparé (au moyen de parois semi- 
perméables ou de champs extérieurs) en portions de gaz composants. 

Le mélange de deuxième genre ne peut en principe être séparé en portions 
constitutives. A la différence du mélange de premier genre, la variation d’en- 
tropie du mélange de deuxième genre (entropie de mélange) dépend du degré de 
différence entre les propriétés des gaz mélangés, en variant dans l'intervalle (1). 
Le deuxième genre de mélange a été connu beaucoup plus tôt que le premier. 
I1 a lieu lors de la détente adiabatique du gaz (de mélanges de gaz) dans le 
domaine contenant le même gaz (le mélange des mêmes gaz) sous une pression 
plus faible mais à la même température (processus de Gay-Lussac). Le mélange 
obtenu dans ce cas est impossible à séparer en portions initiales, et l’entropie 
de mélange AS varie de façon continue dans l'intervalle (1). 

La loi régissant la variation de AS en fonction du paramètre de différence 
entre les portions de gaz est facile à établir. Soient deux volumes V égaux dont 
‘un renferme W, particules d'un gaz et l’autre 2N — N, particules du même 
gaz. Il est évident que l’entropie du système avant l'enlèvement de la paroi 
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s'exprime par 
Sr = Nln (V/N;) + (2N — N1)n [V/ON — N)], 
et après l'enlèvement de la paroi séparant les volumes par 
Sr = 2N In | 2V/(N) | = 2N In (V/N). 
Ainsi, l’entropie de mélange de gaz (effet Gay-Lussac) a pour valeur 
AS = Sy — Sr = 2XN {In [2 — N,/N] — N,/(N) In [2NV/V, — 1)}}. 


En prenant comme paramètre continu de différence entre les portions de 


gaz mélangés la quantité n — Je pt , variant entre 0 et 1, on obtient 
AS = 2kN {ln (4 + n) — (1 — n)/2 In [( + n)/(1 — n)]}. (3) 


Il est tout à fait évident que la variation continue de l’entropie de mélange 
(3) lors de la variation continue du degré de différence entre les gaz mélanges 
dans le processus de Gay-Lussac as dans le mélange de deuxième genre) 
pe contredit pas l’invariance de la grandeur (2) lors de la variation du degré de 


2k 
AS/(2KN) 2 


D 8 
In 2 


0 02 ‘04 06 08 L 
Fig. 56 


différence entre les gaz dans le processus de mélange isotherme de premier genre. 
Le résultat (3) n’a aucun rapport à la conclusion (2) parce qu'il est valable pour 
un autre genre de mélange d’un même gaz. On ne peut donc pas affirmer que le 
choix d’un paramètre continu pour le mélange de gaz dans le processus de Gay- 
Lussac et l’obtention de la formule (3) nous aient permis de corriger la formule 
(2), d'éliminer la particularité du mélange définie par cette formule et de ré- 
soudre ainsi définitivement le paradoxe de Gibbs, c'est-à-dire de démontrer son 
inexistence. 

I] résulte de tout ce qui précède que dans le cas général d’un mélange iso- 
therme de gaz parfaits la courbe de variation de l'entropie de mélange AS en 
fonction du paramètre de différence entre les gaz mélangés comporte deux bran- 
ches. L'une d "elles, BA [v. (2)] correspond au mélange de premier genre et l’autre, 
OB, (+. (3)] au mélange de deuxième genre (fig. 56). 

Le mélange isotherme de portions d’un même gaz est un mélange de deuxième 
genre (mélange de Gay-Lussac) et non de premier genre (mélange de Gibbs). 
Aussi le mélange de gaz identiques ne doit-il pas être considéré comme un cas 
limite du mélange de deux gaz différents (séparables en gaz composants). Ce 
phénomène est connu sous le nom de paradoze de Gibbs: lorsqu'on passe d'un mé- 
lange de gaz (séparables à partir du mélange) dont les propriétés sont aussi voisines 


22* 
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que l'on veut au mélange de portions de gaz identiques, l'entropie de mélange AS 
subit une variation en forme de saut [v. (2)]. La justification mathématique et 
physique du paradoxe de Gibbs est constituée par la différence entre les atomes 
des gaz mélangés. Le mélange de gaz identiques fait partie de l'ensemble des 
mélanges de gaz inséparables et non de l’ensemble des mélanges de gaz aussi 
voisins que voulus et séparables. C'est pour cette raison qu’il est porté dans une 
catégorie physique à part et offre une particularité spécifique qui le distingue du 
mélange de gaz séparable aussi voisins que l'on veut. 

L'existence du mélange de Gay-Lussac et une variation continue de l’en- 
tropie de mélange AS dans ce cas n'excluent aucunement le mélange de Gibbs 
et n'ont aucun rapport au paradoxe de Gibbs. Telle est l'interprétation (ou la 
résolution) du paradoxe de Gibbs. 

Une question se pose : est-il facile de déceler expérimentalement le para- 
doxe établi par Gibbs au moyen de raisonnements théoriques ? 

Pour répondre à cette question, examinons un exemple emprunté à la mé- 
canique. On sait qu'un mouvement rectiligne et uniforme d’un corps ne peut 
exister pendant un temps illimité que dans des conditions idéalisées où d’autres 
corps n'exercent aucune action sur le corps en mouvement. L'influence d'autres 
corps (frottement, résistance, etc.), qui n’est éliminée qu'avec un certain degré 
de précision ne permet pas de conclure pratiquement au caractère borné de 
l'interprétation traditionnelle du principe d'inertie, ni à plus forte raison à 
l'inexistence de ce principe. La prise en compte de cette influence extérieure 
conduit seulement à une variation du mouvement du corps mais non à celle du 
principe d'inertie. 

D'une manière analogue, la conclusion sur le saut d'entropie AS lorsqu'on 
passe d’un mejnge de gaz d'atomes identiques à un mélange de gaz dont les 
atomes constitutifs diffèrent les uns des autres par un indice quelconque (pa- 
radoxe de Gibbs) n’est possible que dans des conditions idéalisées de séparation 
d’un mélange pour une valeur aussi petite que voulue du paramètre de diffé- 
rence entre les atomes des gaz mélangés. 

Le fait que le « dispositif de reconnaissance » commettra pratiquement des 
erreurs lors de la séparation d’un mélange d’atomes ayant des propriétés voi- 
sines et que la séparation ne sera pas totale ne signifie nullement que l’interpré- 
tation traditionnelle du paradoxe de Gibbs est incorrecte et à plus forte raison 
qe ce paradoxe n'existe pas. La prise en compte des erreurs commises par le 

ispositif de reconnaissance lors de la séparation des composants difficiles à 
discerner fait disparaître la particularité propre au mélange de gaz identiques 
(le dispositif ne sépare même pas complètement des atomes ayant des propriétés 
voisines!). Cela conduit à la conclusion sur la variation continue de AS en fonc- 
tion du degré de différence entre les atomes mais non pas à celle sur l’inexistence 
du paradoxe de Gibbs qui a lieu (de même que le principe d'inertie) dans le cas 
limite d'absence d'erreurs du dispositif de reconnaissance (absence d'influence 
des corps extérieurs sur le corps en mouvement). 

La valeur de AS déterminée en tenant compte des erreurs du dispositif de 
reconnaissance dépend non seulement du degré de différence entre les atomes 
mais aussi de la nature du dispositif lui-même. Ainsi, la mise en évidence par 
voie expérimentale du paradoxe de Gibbs se heurte à une certaine difficulté 
parce que ce paradoxe se manifeste lorsqu'on utilise un dispositif de recon- 
naissance absolument précis (de même qu'une détection expérimentale d’un 
mouvement rectiligne uniforme de durée indéfinie se heurte à la difficulté que 
présente l'élimination totale de l'influence d’autres corps sur ce mouvement) *). 

Le comportement continu de AS compte tenu des erreurs du dispositif de 
reconnaissance s'exprime par l'intégrale des erreurs. A un dispositif plus précis 


*) En thermodynamique, on considère que l'impossibilité de réaliser prati- 
quement telle ou telle expérience mentale n affecte pas sa force démonstrative, 
si l'expérience en question n'est pas en contradiction avec les principes de la 


thermodynamique. 
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(à plus faible dispersion ©) correspond la courbe OC en traits interrompus (cela 
montre que le paradoxe de Gibbs ne peut être détecté qu'en se servant d’un 
appareil absolument précis). Cette courbe n'a rien à voir avec la courbe OB 
correspondant au none de Gay-Lussac qui ne peut être séparé en gaz com- 
posants même à l'aide d’un dispositif de reconnaissance idéal. 

3.31. D'après la formule (3.41), la variation d’entropie due à la diffusion 
de deux gaz différents constitués de v, et v. moles, contenues dans les volumes 
Vi et V, respectivement, et portés à la même temperature est égale à 


Sr — Sir = DR ln [(Vi + Va)/Vi] + v2R In [(Va + Va)/Vol. 
Dans notre cas V, = V, = 3 mi, v, = v, = v = 300/1,12 (vu qu’à 2020 hPa 
et 0° C le volume occupé par une mole est égal à 1,12-107° mS), si bien que 
Six — Sr = 2vR In 2 = 2.300/1,12-2 In 2 æ 2891 J/K. 
3.32. L’entropie de v moles de gaz parfait enfermé dans le volume V à la 
température 7 s'exprime par 
S=v[CylnT+R In (V/v) + Sol, 


où S, est une grandeur constante pour un gaz donné, indépendante de v. 
Puisque V/v = RT/p, on a 


=v(ChhT—-Rinp+sS;) ($=So+RInR). 

1. Les entropies du système avant et après le mélange ont pour expressions 
respectives 
S,=V(ChT—-Rnp+S)+v(ChinTs:—Rinp+S;) = 

= vV(C, in TiTa — 2R In p + 256), 
Sir = 2V(ChinT—-Rlnp + S), 


où T = (Ti+ Ta)/2. 
Aussi la variation d’entropie par suite du mélange a-t-elle pour valeur 


AS = Sir — S1 = VCp (T1 + Ta) /(4TiT a). 


Comme (71 + T2)? > 4T,T:, on a AS > 0. 

A une température fixe de l’une des portions de gaz (à T, = C\®, par exem- 
ple), la variation de la température 7, de la deuxième portion (en supposant 
que le gaz parfait peut exister à toute température) entraîne une variation de AS 


ans l'intervalle 
0< AS < co. 


La valeur de AS est nulle à 7, = 7,, lorsque après l'enlèvement de la paroi 
séparant les gaz aucun processus thermodynamique ne s'effectue dans le système. 
La variation d'entropie AS prend une valeur infinie à T,=0K et T; = co. 

2. Les entropies du systeme avant et après le mélange ont pour valeurs 
respectives 


S1=V(ChNT—-Rlinm + S)+v(ChMT—RInp:+ S6) = 
= v(2C,inT —R ln pips + 25), 
Six = 2V(ChnmT—Rlnp+S), 


où p = 2p1Pa/(pa + p2), Ce qui résulte des équations V, = vRT'p:, Ve = 
= VRTIpa et Vi + Ve = vRT (lp + L/pe) = 2vRT/p. On peut donc écrire 


AS = Syr — Sy = vVR In [(p1 + p2)°/(4p1pe)l. 
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La valeur de AS est minimale (nulle) pour p, = p, lorsque, la paroi sépa- 
rant les gaz étant éliminée, le système n'est le siège d'aucune transformation 
thermodynamique. 

3.33. Soient deux volumes égaux V dont l’un renferme N atomes de gaz 
parfait À et l’autre, N atomes de gaz parfait B. La température des gaz est la 
même. 

L'énergie interne du système avant le mélange de gaz est égale à 


Ur = NOT + Uni + NCy,T + Uos- 


Après le mélange, chacun des gaz occupe un volume 2V à la température T 
constante, et l'énergie interne du système devient 


Urr = NC; T + Un + NCy,T + Uos, 


la variation de l'énergie interne due au mélange isotherme de gaz étant alors 
AU = Urr — Ur = 0. Ce résultat sera valable tant dans le cas de gaz diffé- 
rents que dans celui de gaz identiques, c'est-à-dire que la variation d'énergie 
interne AU ne subit aucun saut lors du passage d’un mélange de gaz différents 
à un mélange de gaz identiques. 

D'une manière analogue, l’enthalpie # = U + pV du système est Hr = 
= Ur + 2pV avant le mélange et Æ#rr = Urtr + p12V + pi2V = Ur + 2pV 
après le mélange puisque p, = p/2. 

La variation d’enthalpie due au mélange de gaz parfaits AH = Hrr — 
— Hy = 0, quelles que soient les propriétés de gaz mélangés. Ainsi, les fonc- 
tions d'état additives U et Æ d’un gaz parfait ne présentent aucune analogie 
avec le paradoxe de Gibbs. 

3.34. Envisageons deux volumes V égaux séparés par une paroi perméable 
à la chaleur, dont l'un renferme N particules de gaz À et l’autre, N particules 
de gaz B. La densité du nombre des particules de gaz À est n, = N/V avant le 
mélange et n; = N/(2V) après le mélange. Ainsi, la densité du gaz À a diminué 
par suite du mélange: 

An: — fa — Ny — — n1/2 (1) 


et cette diminution ne dépend ni de la nature, ni de la concentration de l’autre 
gaz, à condition que les gaz À et B diffèrent l’un de l’autre par un paramètre 
quelconque et peuvent être séparés après le mélange en portions initiales. 

D'un autre côté, si les deux volumes renferment le même gaz, la densité du 
gaz À après l'enlèvement de la paroi sera inchangée: n9 = 2N/(2V) = n1. La 
variation de densité du gaz par suite du mélange sera nulle: An°= n2 — nr, = 0. 
Cela signifie que le mélange de deux portions d’un même gaz ne peut pas être 
considéré suivant la formule (1) comme un cas limite de mélange de deux gaz 
différents. C'est un exemple de transition dialectique de la quantité à la qua- 
lité, lorsque l'égalité quantitative des propriétés des deux gaz a pour effet de 
provoquer le passage en forme de saut d'une qualité (mélange à densité changée 
des gaz) à une autre qualité (mélange à densité inchangée des gaz). 

Ce passage est tellement évident qu’il ne semble même pas inhabituel. Mais 
il conduit à des conséquences qui paraissent paradoxales. 

Le saut de variation de densité du gaz lorsqu'on passe de son mélange avec 
un gaz ayant des propriétés aussi voisines que l'on veut au mélange avec un gaz 
identique An = An? — An, = n/2 est dû à ce que la densité du gaz À ne sera 
inchangée que dans le cas limite d’un mélange de gaz identiques et qu'elle sera 
deux fois plus grande lorsque le gaz À est mélangé avec un gaz aussi voisin que 
voulu. Cet effet, qui apparaît lorsqu'un gaz diffère d’un autre aussi voisin que 
l'on veut *). n’est pas lié au caractère à la fois corpusculaire et ondulatoire du 


*) Ainsi, le mélange de gaz identiques est physiquement séparé des mélan- 
ges de gaz quelconques. Si l'on tient compte du fait qu'il est difficile de distin- 
guer expérimentalement des gaz voisins, il est évident que le saut de densité 
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mouvement des particules. Son origine est compréhensible et on doit en tenir 
se de lorsqu'on détermine les variations de fonctions thermodynamiques du 
gaz lors du passage du mélange de gaz différents à celui de gaz identiques. 

Il est également clair que la variation en forme de saut An de la densite 
n’est pas liée à la discontinuité de la différence entre les atomes de gaz mélanges 
et qu’elle se manifeste que la différence entre les gaz soit continue ou discon- 
tinue. 

Notons qu'en plus de ce type de mélange il est également possible de réa- 
liser un mélange de gaz thermodynamiquement différents pour lequel la varia- 
tion de la densité du gaz À dépend de la densité du gaz B. En effet, supposons 
que les volumes V renferment des gaz de mêmes atomes sous des pressions diffé- 
rentes (ou un mélange de gaz C et D de différentes concentrations) et que la 
différence thermodynamique entre ces gaz se détermine par un paramètre n 
(la différence de pression relative, par exemple). Dans ce cas, les densités du 
gaz À avant et après le mélange sont égales respectivement à nr, = N/Vet ne — 
= (N + N’)/(2V), où N° est le nombre d’atomes de gaz B. 

La variation de densité du gaz À par suite du mélange a pour valeur 


An = na— nm = (N° — N)/(2V). (2) 


Cette variation est une fonction continue du paramètre de différence ther- 
modynamique entre les gaz À et B (n — N° — N) et ne présente aucun saut 
lorsqu'on passe du mélange de gaz thermodynamiquement différents (N” -£ N) 
au mélange de gaz identiques (W° = NW). 

Le mélange de ce deuxième type a lieu dans le cas où les gaz mélangés ne 
peuvent pas être séparés (en totalite ou en partie) en portions initiales. Dans un 
tel mélange de gaz, continu en densité, les autres fonctions thermodynamiques 
du gaz ne subissent pas non plus de variations discontinues. 

Il est tout à fait évident que l'existence du means de deuxième espèce 
n'exclut pas le mélange de première espèce décrit plus haut et qu'il convient 
de ne pas les confondre l'un avec l’autre. 

Examinons maintenant le paradoxe de Gibbs dans le cas d’un gaz faible- 
ment dégénéré en utilisant à cet effet l'expression de son entropie indiquée 
dans l'énoncé du problème. L'entropie des gaz À et B de masses atomiques m; 
et m, avant le mélange s'exprime par 


Y Ô Nh3 { 1 
Sy=2XxN [in FN TG Fa) (re + )] , (3) 


ms; 


et après leur mélange isotherme, par 


27 Ô Nh3 1 1 
— 91. ns à om mm + ie le 
S'rr 2kN [in N +158 V (nkT)3/2 m/: + 3/0 )| . (4) 


ms 


Dans le cas de mélange isotherme de gaz aussi voisins que l'on veut (ms = 


DS 2V Ô Nh3 
ST = 2ÈN [in NN TE Tan | , (5) 


AS'=Spy—S= AN [in EE | 
TPE PS 6 VumkTpe J' 

du gaz considéré ne sera pas observé. Mais cela n'élimine aucunement les 

conséquences théoriques qui sont tirées dans le cas idéal où il est parfaitement 


possible d'établir la différence entre les gaz aussi voisins que voulus (saut de 
densité du gaz, paradoxe d’Einstein, paradoxe de Gibbs et autres). 
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D'un autre côté, suivant les lois de la thermodynamique, l’entropie de deux 
portions égales d'un même gaz (m, = m, = m) a pour valeur 


LS Nr 
732 V nl 


ce qui diffère du résultat (5). Cela signifie que dans la formule (4) il est inadmis- 
sible de passer directement à la limite m, — m, = m parce que cette formule 
ne tient pas compte du saut de densité du gaz qui se produit lors d’un tel passage 
à la limite. 

Pour pouvoir trouver à l’aide de la formule (4) l’entropie du système dans 
le cas limite de mélange de gaz identiques, il faut, d’après ce qui précède, y rem- 
placer la densité N/V par 2N/V lorsqu'on passe à la limite m, = m, — m. On 
obtient alors 


y 
SY=24N [in (6) 


U : 2 Ô NR3 
Si ne Sy = 2 N [in N T3 rar |- 
NIV=2NIV 


11 en résulte que la variation d’entropie due au mélange de gaz identiques 
s'exprime par 


AS0=S9, —Sr=0 


et que le passage du mélange de gaz aussi voisins que voulus au mélange de gaz 
identiques dégénérés fait subir à la variation d’entropie un saut 
ô VR3 ] 
64 V(runkT};? | ? 
ce qui exprime le paradoxe de Gibbs pour un gaz parfait faiblement dégénéré. 


Es le cas classique (h — 0), la valeur du saut est indépendante de la nature 
u gaz: 


AS= AS" ASIN [in 2— (7) 


AS = 2kN In 2. (8) 


Ainsi, le paradoxe de Gibbs a lieu aussi bien dans le cas quantique que 
dans le cas classique, mais si dans le domaine quantique la variation d’entropie 
due au mélange de gaz dépend de leur nature, dans le cas classique cette depen- 
dance disparait. 

Comme il a été indiqué au $ 16, on rencontre dans la littérature un point de 
vue suivant lequel le paradoxe de Gibbs est lié à une différence discrète entre 
les gaz mélanges. Le paradoxe de Gibbs est réduit à un saut qui caractérise le 
comportement de AS lorsque les paramètres de différence des gaz se rapprochent 
de façon continue. Or, dans le monde physique réellement existant, la diffé- 
rence entre les gaz se détermine par le fait que leurs atomes se distinguent par 
un nombre quantique discontinu quelconque (charge électrique, nombre de 
nucléons, etc.) qui ne peut varier de façon continue en raison du sens même de 
la notion de discontinuite. En supposant une variation continue des différences 
entre les gaz, nous entrons en contradiction avec les lois de la physique et som- 
mes finalement conduits au paradoxe de Gibbs : « Si nous passons au cas limite 
d'un mélange de molécules identiques, la formule (8) restera inchangée. C'est 
absurde, parce qu'après l'enlèvement de la paroi séparant les gaz constitues 
par des molécules absolument identiques aucun processus de diffusion ne peut 
se produire. Cela signifie que Le passage à La limite est ici inadmissible. Il contredit 
l'atomisme de la matière et le fait qu'entre les atomes de nature différente (par 
exemple, entre les atomes de H et He) il n'y a aucun passage continu » [36]. 
Ainsi, suivant ce point de vue, la valeur de l'entropie SŸ, après le mélange de 


gaz identiques ne peut pas être obtenue au moyen de la formule (4), le passage 
ma — m étant illegitime du fait que m varie de façon discontinue. 
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Dans le cas quantique. AS dépend de la valeur de la différence entre les 
gaz (de la différence entre les masses de leurs atomes), ce qui permet de définir 
le passage au mélange de gaz identiques comme un pas « illégitime ». Dans 
le cas classique, l'expression de AS ne fait intervenir aucune grandeur caracté- 
risant la différence entre les gaz. Cela signifie évidemment que la valeur du 
saut AS ne dépend pas du node de variation du paramètre de différence entre 
les gaz, qu'il soit discontinu ou continu. Pourtant les partisans du point de 
vue examiné prétendent dans ce cas que les lois macroscopiques mêmes de la 
thermodynamique reflètent la structure discrète du monde microscopique, de 
sorte que le passage continu aux gaz identiques est en contradiction avec la 
thermodynamique (371. Nous avons montré plus haut comment on peut obtenir 
à l’aide de la formule (4) l'entropie S?, après le mélange de gaz identiques, c'est- 


à-dire tenir compte du saut de densité du gaz À qui se produit lors du passage 
aux gaz identiques, sans quoi la formule (4) n’est pas applicable au cas d'un 
none de gaz identiques. Pourtant les partisans du point de vue de la diffé- 
rence discontinue entre les gaz expliquent cette impossibilité d'application de 
la formule (4) par l’illégalité du passage continu à la limite de m; — m,, puisque 
dans la nature il est impossible d'obtenir des gaz aussi voisins que l’on veut. 

Certes, si la variation du paramètre de similitude des gaz à mélanger est 
discontinue, l’entropie de mélange subit une variation en forme de saut et le 
passage du mélange de gaz aussi voisins que voulus au mélange de gaz identiques 
s'accompagne d’un saut AS,. Toutefois, premièrement, la prise en compte de la 
variation discontinue de la différence entre les gaz mélangés ne pee as d'ob- 
tenir à partir de l’expression (4) l'entropie S?, après le mélange de gaz identiques 
et deuxièmement, AS4 n’est pas le saut d’entropie qui exprime le paradoxe de 
Gibbs. En effet, en déterminant à l’aide des formules (3) et (4) l'entropie de 
mélange AS” des gaz aussi voisins que possible (m, — m, m; = 2m) et en uti- 
lisant l'expression donnant l’entropie de mélange de gaz identiques AS° = 0, 
on trouve que le saut d'entropie de mélange AS; — AS” — AS° a pour valeur 


1) Nhs 
RE L 93/2 


On voit que le saut d'entropie de mélange AS, dü à la variation discontinue 
de la différence entre les gaz quantiques mélangés n est pas égal au saut d’entro- 
Pie de mélange (7) qui se produit dans le cas d'un rapprochement continu des 
paramètres de différence entre les gaz et exprime le paradoxe de Gibbs. De ce 
qui précède il résulte que le paradoxe de Gibbs n'est pas lié à la discontinuite 
de la différence entre les gaz mélangés, mais a pour origine le saut de densité 
du gaz lorsqu'on passe du mélange de gaz aussi voisins que possible au mélange 
de gaz identiques. La discontinuité de la différence entre les gaz mélangés n’a 
rien à voir avec l'origine du paradoxe de Gibbs, et l'existence de ce paradoxe ne 
reflète aucunement la nature discontinue du monde microscopique et n'affecte 
pas la validité des lois de la thermodynamique. Aussi pour résoudre le paradoxe 
de Gibbs considère-t-on le cas idéalisé de réalisation d’une différence aussi 
petite que voulue entre les gaz. | 

Passons maintenant au paradoxe d'Einstein. Dans son premier ouvrage con- 
sacré à la théorie quantique des gaz parfaits Einstein a attiré l'attention sur un 
paradoxe auquel conduit cette théorie. Il consiste en ce qu’un mélange de gaz 
dérénérés constitués de V, atomes de masse m, et V, atomes de masse m, (qui 
diffère aussi peu que l'on veut de la masse m,) a, à une température donnee, 
une pression différente de celle qui existe dans un gaz ordinaire contenant 
N, + :Y, atomes, possédant pratiquement la même masse d’atomes et occupant 
le même volume. 

Dans cet ouvrage Einstein écrivait qu'il n’avait pas réussi à résoudre ce 
paradoxe. Mais dans son mémoire suivant sur la théorie des gaz parfaits il a noté 
que ce paradoxe était dü aux propriétés ondulatoires des particules microscopi- 


AS = EN [in 2— 
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ques. On sait que l’interférence des ondes ne se produit que si les ondes et leurs 
vitesses de propagation sont absolument identiques. Les ondes de de Broglie 
ne satisfont à cette condition que dans le cas où elles sont associées aux atomes 
de masse identique et ont la même vitesse. Ainsi, l'interaction d'’interférence ne 
s'observe qu'entre les atomes identiques et disparaît lorsque les gaz mélangés 
sont de nature même très peu différente. C’est là que réside d'après Einstein la 
cause physique du paradoxe observé. Plus tard I. E. Tamm a utilisé la même 
idée d’interférence des ondes de de Broglie pour expliquer le paradoxe de Gibbs. 
Un peu plus tard E. Schrüdinger écrivait dans son livre La thermodynamique 
statistique qu'on considérait toujours que le paradoxe de Gibbs avait un sens 
profond, mais qu’il était difficile de supposer qu'il était lié à quelque chose 
d'extrêmement important et tout à fait nouveau. 

Or, la cause physique réelle tant du paradoxe d’Einstein que de celui de 
Gibbs est, comme nous le verrons, non la nature ondulatoire des microparticules 
mais la variation en forme de saut de la densité du gaz lorsqu'on passe de son 
mélange avec un gaz aussi voisin que voulu à son mélange avec un gaz identique. 
Ce saut se produit tant dans le melange de gaz quantiques que dans celui de gaz 
parfaits classiques. 11 est vrai que le paradoxe d'Einstein n'existe que dans le 
cas quantique, et on peut, à ce qu’il semble, le lier au caractère ondulatoire du 
mouvement des particules. Or, même dans le cas quantique, si l’on ne tient pas 
compte du saut de densité du gaz lors du passage au mélange de gaz identiques 
et si l'on ne sépare pas physiquement ce type de mélange, on obtient pour 
l'énergie interne du mélange de ces gaz une expression qui est en contradiction 
avec la thermodynamique. Pour ce qui est du paradoxe de Gibbs, il se manifeste 
aussi bien dans À domaine quantique qu'à la limite classique et n’a donc rien 
à voir avec l’interférence des ondes de de Broglie et ne contient rien d'extré- 
mement important ni de tout à fait nouveau (par rapport à la physique classique). 

En faisant usage de la relation bien connue valable pour les gaz parfaits 


pr = 2/4 U, 


où p est la pression du gaz occupant un volume et U, son énergie interne, 
énonçons le paradoxe d'Einstein sous la forme suivante: la variation d'énergie 
interne AU dans un mélange isotherme de gaz parfaits dégénérés, bien qu'elle dé- 
pende de la nature des gaz mélangés, subit un saut lorsqu'on passe du mélange de 
gaz aussi voisins que voulus au mélange de gaz identiques. 
L'énergie interne d’un gaz parfait faiblement dégénéré constitué de NW 
particules, occupant le volume F à la température 7, a pour expression 
r_ à ; ô Nh3 ] 
an. [+ 16 (amer) J° 


Supposons que les masses des atomes de gaz À et B sont respectivement 

s C2 ___ IM1—Mal 

m et m, et que le paramètre de différence entre les gaz n = ee 

: — : F â 3 

(0 < n < 1). Dans ce cas, l'énergie interne du système avant le mélange de gaz 
s'exprime par 


Ô Nhs 1 1 
c=snir (14 one (ot) ] 


et après le mélange, lorsque chacun des gaz occupe le volume 2V, par 


Nh3 


Uri =3N8T [i++ TT (+ aur) Je (9) 
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On voit que la variation de l'énergie interne du système par suite du mé- 
lange isotherme de gaz a pour valeur 
36 N°?h3 


nn 4. 4 
BU Cu — GE Va (EN m2 m3/2 | | LS 


Cette expression montre que la variation AU due au mélange de gaz dége- 
nérés dépend de leur nature. | 
Pour un mélange de gaz aussi voisins que l’on veut (m, = m, = m),ona 


Ô NS 
| —— DAMARREERRES RE 
36 N3k3 


© On EC ET CIET US UTEL 

Dans la formule (9) il est impossible de passer directement à la limite m, = 
= m, = m, parce qu'elle ne tient pas compte du saut de densité des gaz fors 
du passage à la limite. | _- 

Pour pouvoir trouver à l'aide de la formule (9) l'énergie interne U, du 
système dans le cas limite de mélange de gaz identiques, il faut, au passage à la 
limite 1 = 0, remplacer la densité N/V par 2N/V. On obtient alors conformé- 
ment aux lois de la thermodynamique 


. ; s Ù Nhs 
= u Uri=3NXxT [+4 rer | ; 

N.2N 

VV 
Il en résulte que la variation de l'énergie interne due au mélange de gaz iden- 
tiques est AU° = UŸ, — Ur = 0 et que la variation de l'énergie interne de gaz 
pe dégénérés subit, lors du passage d’un mélange de gaz aussi voisins que 
‘on veut au mélange, de gaz identiques, une variation en forme de saut égale à 


36 Nh 
32 V(am)s/2 (kT)U/3 ” 


ce qui exprime le paradoxe d'Einstein. 
Pour un gaz de Bose ce saut a pour valeur 


SN 
32 Fun) (HT)UE 
et le saut de pression est égal à 


Ap= 3 AU 9 _  N°h 
PTT TG VEam) (RTE 


11 résulte de tout ce qui précède que le paradoxe d’Einstein, de même que 
celui de Gibbs, a son origine dans la variation en forme de saut de pression du gaz 
lorsqu'on passe de son mélange avec un gaz aussi voisin que voulu au mélange 
avec un gaz identique. La prise en compte de ce saut permet d'expliquer les 
paradoxes d'Einstein et de Gibbs. 

Dans le cas classique (4 — 0) le saut AU est nul, c’est-à-dire que le paradoxe 
d’Einstein n'a pas d’analogue classique. Cela est dû à l’indépendance de l'éner- 
gie interne d’un gaz parfait classique à l'égard de sa densité N/V. A la diffé- 
rence de U, la densité d'énergie interne de ce gaz u = U/V dépend de la densité 
du gaz et de ce fait subit une variation en forme de saut lorsqu'on passe d’un 


AU"—AUI= — 


AU 
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mélange de gaz voisins à un mélange de gaz identiques. Cela prouve de manière 
convaincante que les paradoxes de Gibbs et d'Einstein ne sont pas liés à la va- 
riation discontinue de la différence entre les gaz. Dans le cas contraire. on de- 
vrait conclure que, pour déterminer la variation de l'énergie interne d’un gaz 
parfait, le passage continu aux gaz identiques est admissible, alors que pour 
déterminer la variation de la densité de son énergie interne un tel passage est 
contraire aux lois de la physique. 

Notons qu’en général, les grandeurs thermodynamiques indépendantes 
de la densité du gaz parfait ne subissent pas de saut lors du passage du mélange 
de gaz différents au mélange de es identiques ; quant aux grandeurs thermo- 
dynamiques qui dépendent de la densité du gaz, elles subissent un tel saut par 
suite d’un saut correspondant de densité. 

Examinons la variation de l'énergie interne et de l’entropie dans le cas du 
mélange isotherme de deuxième type de gaz faiblement dépénérés, lorsque les 
gaz À et B mélangés ne peuvent en principe être séparés. 

Dans le cas le plus simple d'un tel mélange, les gaz 4 et B diffèrent thermo- 
dynamiquement l’un de l’autre par la densité. Soient N,/V et N./V les densités 
respectives des gaz À et B, N;, + N, = 2N, le nombre total d'atomes et n = 


PR et (0< n <1),le paramètre de différence (de similitude) entre 


N+M 


: 3 “ (0) Nih3 
M Er LE 2 M [1++ rain |: 
=! 
_,n. V , à Nain 
do 2 V1 [in NV, T 32 rame | 
= 


Après le mélange, lorsque le gaz constitué de 244 atomes occupe le volume 

2V, l'énergie interne et l’entropie du système s'expriment par 
ô Nhs 
Cr1=3NRT [+ vases | , 


: 4 Ô Nh3 
= 2k. 7 
DIFT RES [in N T3 Vimar)os | : 


Les variations de l'énergie interne et de l’entropie par suite du mélange 
sont respectivement égales à 
RS Nh3 
AU = CE SE ne GE 
1+n | : kN°h3 
1—1 16 T V(amkr)s * 
Une variation continue des densités des gaz À et B, c'est-à-dire de leur 


paramètre de similitude n, lors du mélange produit une variation continue de 
AU et AS des gaz quantiques dans les intervalles respectifs 


AS=S1—S1= 26 | ln (1+n) — 1 1n 


| 35 N?h3 
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On voit que les variations AU et AS dans les cas limites (n = 0 et n = 1) 
du mélange de deuxième type ne sont pas égales aux variations données par les 
expressions (10) et (7) pour des cas limites correspondants du mélange de pre- 
mier type. 

Comme cela a été dit plus haut, la cause physique des paradoxes d'Ein- 
stein et de Gibbs est le saut de densité du gaz lors du passage d'un mélange de 
se aussi voisins que l’on veut (pouvant être séparés du mélange) à un mélange 

e gaz identiques (qui ne peuvent pas être séparés après le mélange}, lorsque le 
mélange de ces derniers est physiquement porté dans une catégorie à part. 

Dans le cas du mélange de deuxième type une telle cause physique n'existe 
pas, de sorte que les variations continues de AU et AS qui se produisent dans 
e FE n'ont aucun rapport ni au paradoxe d'Einstein, ni au paradoxe 

e Gibbs. 

3.35. Le paradoxe d'Einstein que nous avons analysé au problème précé- 
dent s'observe lors d’un mélange isotherme de gaz parfaits quantiques. Lors 
d'un mélange adiabatique de tels gaz ce paradoxe n'existe pas. Mais on observe 
dans ce cas un nouveau paradoxe qui consiste en une variation sous forme de 
saut de la température lorsqu'on passe d’un mélange adiabatique de gaz parfaits 
quantiques aussi voisins que l’on veut à un mélange de gaz identiques. 

En effet, considérons un mélange adiabatique de gaz faiblement dégénérés 
À et B, constitués chacun de N particules de masses respectives m, et m., occu- 
pant des volumes égaux V séparès par une paroi perméable à la chaleur et ayant 
donc la même température T:. 

Avant le mélange l'énergie interne des gaz a pour valeur 


ô Nh3 1 1 
Ur =3NKTe [+37 rare (ete )]. 


Après l'enlèvement de la paroi et le mélange adiabatique, lorsque chacun 
des gaz occupe le volume 2V, l'énergie interne du système étant inchangée, la 
température 7 des gaz prendra une autre valeur et 1 expression de l'énergie in- 
terne du mélange devient 


ô Nhs 1 1 


Pour un mélange adiabatique de gaz aussi voisins que l’on veut (m. = 
= M1 = m), on obtient 
Ô NR3 


16 V(umkT.) 
. Ô Nh3 

[1 = 3NKT (+ roms | : (2) 

La variation de température 7 — 7, qui en résulte se détermine à partir 

de la condition U; = Uï, c'est-à-dire à partir de l’équation 

TT, 5 Nr _ 1 =) 
032 Von \VT yT 
Dans le cas limite d’un mélange adiabatique de deux portions de gaz iden- 
= m1 = m), l'expression donnant l'énergie interne du système se 


tique (ma = 
déduit de la formule (1) en tenant compte du saut de densité qui se produit dans 
ce cas: 


Uj = 3N4T0 | 1+ 


(3) 


U9r= lim U = ser | 1+ rase | (4) 
un) 16 V'(nmkT)/? 


N/V=2N/V 
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La formule (4) montre que dans le mélange adiabatique de deux portions 
cs d’un même gaz la température reste inchangée comme il fallait s’y atten- 
re. 
Ainsi, lors du passage d’un mélange adiabatique de gaz parfaits quantiques 
aussi voisins que l’on veut à un mélange adiabatique de gaz identiques, la tem- 
pérature subit une variation en forme de saut déterminé par l'équation (3). Ce 
paradoxe de la température observé lors du mélange adiabatique de gaz parfaits 
quantiques a pour origine le saut de densité du gaz qui se produit lorsqu'on 
passe du mélange de gaz aussi voisins 
que voulus au mélange de gaz identi- 
ques. 

Quant à la variation de tempéra- 
ture lors du mélange de gaz parfaits 
quantiques, c'est un effet purement 
quantique. 

Il n’est pas difficile de s'assurer 
que dans le mélange de deuxième type, 
lorsque la densité de gaz varie de fa- 
çon continue, la variation de tempé- 
rature lors du mélange adiabatique de 
gaz parfaits quantiques varie elle aussi 
de façon continue lorsqu'on passe au 
mélange de gaz identiques. 

Notons qu’à la différence du pa- 
radoxe d'Einstein qui n'existe pas dans 
le mélange adiabatique de gaz dégéné- 
rés, le paradoxe de Gibbs s'observe 

Fig. 57 également dans ce cas. 

aù 3.36. La détente du gaz dans le vi- 

de étant un processus irréversible bien 

qu’adiabatique, l'entropie du gaz augmente (AS — S,— S, > 0). En tenant 

compte du fait que l’entropie est une fonction d'état univoque, on peut trouver 

la variation d'entropie AS dans un processus irréversible, en faisant passer le 

système de son état initial à l’état final par une transformation équilibrée quel- 

conque et en calculant AS dans cette transformation. Dans le cas considéré, on 

peut prendre une transformation isotherme, parce que les températures aux états 

initial et final sont égales (vu que les énergies internes, qui ne dépendent pas 
du volume du gaz, sont égales). On obtient donc 


D 


3.37. Selon le second principe, de l’univocité de l’entropie il résulte que 
dans une transformation équilibrée isotherme et fermée (c'est-à-dire avec un 
seul thermostat) le travail produit pendant le cycle est nul. Toutefois, si on 
utilise dans le cycle une transformation hors d'équilibre, on peut réaliser avec 
un seul thermostat une transformation fermée avec un travail non nul mais 
obligatoirement négatif. En effet, supposons qu'à l'état initial le système soit 
porte à la température 7 du thermostat (état À de la figure 57). Isolons le système 
et faisons lui subir une détente adiabatique jusqu'à la température T, (état B). 
Puis, mettons le système en contact thermique avec le thermostat. Sa tempe- 
rature reprendra la valeur précédente T (tronçon BC). En faisant subir au sys- 
tème une compression isotherme, on peut le faire revenir à l’état initial. Comme 
le monte le parcours du contour sur le diagramme, le travail du cycle sera 
négatif. 
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3.38. L'échange de chaleur entre les corps portés à des températures diffe- 
rentes est un processus non statique (irréversible). Pour calculer la variation 
d'entropie du système qui en résulte, effectuons l'échange de chaleur par voie 
équilibrée. 

Supposons que les temperatures des corps ne varient pas, vu que l'échange 
de chaleur est de courte durée. Prenons pour fluide moteur du système considéré 
une mole de gaz parfait. Soient V le volume initial de ce gaz et 7, sa tempéra- 
ture (état 7). Pendant le contact thermique du gaz avec le premier corps et sa 
détente isotherme jusqu'au volume V, (état 2), le gaz emprunte au corps une 
quantité de chaleur Q = RT, In (V,;V). En subissant une détente adiabatique, 
le gaz atteint la température 7, tout en occupant le volume V, (état 3). En 
mettant le gaz en contact avec le deuxième corps et en lui faisant subir une com- 
pression adiabatique jusqu'au volume V, (état 4), nous fournissons au deuxième 
corps la même quantité de chaleur Q = RAT, In (V:/V:). Maintenant, si le gaz 
est remis à l’état initial 7, Ja variation de son entropie sera nulle, tandis que 
la variation de l'entropie du système sera égale à sa variation lors du processus 
irréversible d'échange de chaleur dù au contact thermique de courte durée. 
Puisque le passage du gaz de l'état 7 à l’état 4 s'est fait par voie équilibrée 
(réversible), la variation d'entropie de tout le système isolé (constitue par les 
deux corps et le gaz) est nulle dans ce processus. Cela signifie que la variation 
d’entropie AS des corps lors de leur contact thermique et de l'échange de cha- 
leur est égale à la variation d’entropie du gaz par suite de son passage équilibré 
de l’état 4 à l’état 7, c'est-à-dire que 


AS — S1 = Sa —_— Cy In (T1/T2) + R In (V,/V,). 
En tenant compte des formules pour Q obtenues plus haut 


Crop de ts LES LES 
TT =R In FF = In V, +R In TA 
On a 
_ __Q Q Ti Vs 
AS = T: + T: +Cvy in T. R In 7. 


._ Puisque les états 2 et 8 se situent sur une même adiabatique, on peut 
écrire 


V 1 T 
T1 Va R Ti: en 
Cvln e—R ln =(cv— —_ ] in 7e =0. 


parce que Cy- — R/(y — 1) = 0. 
Ainsi, la variation d’entropie par suite d’un contact thermique de courte 


durée entre deux corps aux températures différentes vaut la somme des varia- 
tions des entropies de ces corps: 


: __9, 9 4111 
AS = AS 1 +AS3= — + Q T- É (1) 


Cela ne signifie pourtant pas que AS, = —@Q/Ti et ASa — Q/T:, comme il 
est affirmé dans beaucoup de manuels de thermodynamique lors de l’établisse- 
ment de la formule (1), parce que ces égalités ne sont valables que pour un échange 
de chaleur en équilibre. 

La formule (1) aura évidemment la même forme aussi pour AS, = —Q/T, — 
— a et AS, = Q/Ts + « où a Æ 0. 
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La détermination de la variation d'enHopie de chacun des corps lors d’un 
eng de chaleur hors d'équilibre exige que l’on connaisse leurs états initiaux 
et finaux. 

3.39. Suivant le second principe, on a pour les processus hors d'équilibre 


ÔQh.e — ôQ — ÔWh.e — ÔW < 0. 


Cette relation signifie qu'un état qui peut être atteint à partir d’un état 
donné est adiabatiquement en équilibre (6Q = 0) et qu’un état qui ne peut être 
atteint est adiabatiquement hors d'équilibre (6Qh.e = 0), pue que dans ce 
cas ÊQh.e — 0Q = 0. C'est pourquoi, si le système passe de l'état 7 à l'état 2 

ar une voie adiabatique équilibrée, en effectuant un travail ÔW,2 = —dU, 
e passage adiabatique hors d'équilibre du système de l'état Z n'est possible 
qu’à un certain état 8 différent de l’état 2; dans ce cas il est parfaitement pos- 
sible que (ÔWis)n.e — —dU et donc ÔWi: = (6Wislh.e, Mais cela ne contredit 
nullement l'inégalité ôÔW,: > (ôWish.e déduite du second principe. 

3.40. D’après le principe de Boltzmann S = f (W). Si le système se com- 
pose de deux parties, on a S1 = f (W;) et S, = f (W2), si bien que, l’entropie 
étant une fonction additive, S = S;, + S, = f (W,) + f (We) = f (W). 

Pour des systèmes indépendants l’un de l’autre, W = W,W,, de sorte que 
pour la détermination de f (W) on obtient une équation fonctionnelle 


(Wii) + f (We) = f (WiWa), 
dont la dérivation par rapport à W, et W. donne 
d'oi f (M5) = f(WiWe) Wa f (Wa) = f'(WiWae) Wu 
où 
jf” (W,)/f (We) = We! Wi, Wif! (Wi) = Waf (Wie) = k, 


où k est une constante. : 
Après l'intégration de cette équation on obtient la relation 


S=kin W 


qui traduit le principe de Boltz:mann. 

Pour déterminer la valeur de la constante k on applique l’équation obtenue 
à un cas particulier quelconque, par exemple au gaz parfait ; il se trouve qu'elle 
est égale à la constante de Boltzmann (k = 1,38-10-23 J/K). 

3.41. La variation de l’entropie totale des deux corps sera égale à 


_ 1 1 _1, 11 { 
AS= 550 = 5 * 1074 J/K. 


Suivant le principe de Boltzmann AS = k In (W,/W,), où W, est la pro- 
babilité de l’état initial des deux corps et W,, la probabilité de leur état final 
dans le processus considéré. On a donc 


Ws = WA = pet0/12 


c'est-à-dire que la probabilité du deuxième état est un nombre infiniment plus 
grand que la probabilité du premier état, si bien que lorsque deux corps sont mis 
en contact, la chaleur passe du corps plus chaud au corps moins chaud pratique- 
ment dans tous les cas. Parmi les W,/W, & 100010" cas, la chaleur passe une 
seule fois en moyenne du corps moins chaud au corps plus chaud. On voit que la 
probabilité du passage de la chaleur dans le sens exigé par la thermodynamique 
ne diffère pratiquement pas de la certitude. 

Mais le résultat ne sera pas le même si la quantité de chaleur passée est 
beaucoup inférieure à 10-° J. Dans le cas de AQ = 1,2 X 10716 J, on obtient 
WAW, = e = 2,7, c'est-à-dire que le passage d'une telle quantité de chaleur 


SOLUTIONS DES PROBLÈMES 353 


du corps froid au corps chaud sera toujours plus rare que le passage inverse, 
mais les fréquences de ces passages sont du même ordre de grandeur. 

3.42. Par définition, n = (Q: — Qa)/Qi = W/ 1e P = Q1/W, Ÿ = Q2/W. 
Pour le cycle de Carnot n = (71 — Ta)/T1. Pour le cycle de Carnot inversé 
® = Ty/(T1— Ts) et à = Ta/(T1 — Ta). Il est facile de voir que la variation 
de la température supérieure influe tant sur @ que sur +, de même que sur n, 
mais dans une mesure moindre que la variation de la température inférieure : 


ôp Pr To og — T1 
0T1  (Ta—To)t * OTe (Ti—Te) ‘ 
| << 08 Ta 0 Ti 
2T; OTa |" O7  (Ta—Tae) * OÔTe  (Ti—Te): 
d'où 
dp __ 0  dôp __ 0Ÿ | dv dŸ 
571, ô11' 073 ôTa| 071| | 07, |? 


3.43. Une telle conclusion est erronée. Le fait est que l'organisme vivant 
est un système ouvert hors d'équilibre, et, en vertu du second principe de la 
thermodynamique, il est maintenu en un état ordonné parce qu'il cède son entro- 

ie au milieu extérieur. Si un organisme vivant est isolé, étant pourvu de toutes 
es substances nécessaires à son existence, l’entropie d'un tel système isolé 
évoluera en croissant. 

3.44. Montrons que dans la dernière étape de la deuxième voie, lorsque 
la lumière provoque la réaction entre H, et Cl, mélangés à une mole de HCI 
et que tout le mélange se transforme en deux moles de HCI, la variation d'’entro- 
pie est égale à —g/(2T) — 2R In 2 et non à —gq/(2T). 

Puisque toutes les transformations sont isothermes, pour calculer la varia- 
tion d'entropie dans ces transformations on peut partir uniquement de la partie 
de configuration de l’entropie du gaz parfait. qui est égale pour une mole à 
S = R In (V/N). 

Les entropies des états initial et final du mélange ont pour valeurs respectives 


S1 = RIn (2V/N) + R In (2V/N) = 2R In (2V/N), 
So = 2R In (V/N). 

Par hypothèse, AS, = Sa — S, = —q'T. d'où —R 1n 2 = —q/(2T). 

L'entropie du mélange de H,, CL et d’une mole de HCI occupant le volume 
2V est égale à 

S3s = Rin (4V/N)+ R In (2V/N). 

Cela signifie que dans la dernière étape de la deuxième voie l’entropie 

s'exprime par 
So — Sa = —R]1in2— 2R In 2 — —q/'(2T) — 2R In 2. 
Ainsi, AS» = —aqÎT — AS1. 


Chapitre 4 


4.1. Démontrons l’équivalence des énoncés indiqués du troisième principe 
en montrant que si le premier énoncé est incorrect, le deuxième l’est aussi et 
inversement. 

Supposons que la première assertion soit fausse, c’est-à-dire que lorsque 
T—+0K, l’entropie S dépend du paramètre V (fig. 58). Dans ce cas il devient 
possible d'atteindre la température de 0 K en effectuant une détente adiabatique 
de l’état Z à l’état 2. Alors, la température 7, de l’état initial doit être telle 
que soit vérifiée la relation S (V1, T1) = S (Va, 0). 


23—0428 
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Supposons maintenant que le zéro absolu puisse être atteint. Montrons que 
la différence entre les valeurs de l’entropie pour différentes valeurs des para- 
mètres sera différente de zéro. On le voit en examinant la figure 59. En effet, 
si la transformation 1-2 est possible, l'entropie du système occupant le volume 


S 


Fr) 


T, T 
Fig. 58 Fig. 59 


V, doit différer à 0 K de sa valeur pour le système de volume F,. parce qu’à 
volume constant l’entropie est une fonction monotone croissante de la tempé- 
rature [(0S/0T)y = Cy/T > 0]. 

4.2. Soient Si (To) et S> (To) les entropies à la température de transition 
d’une mole d’étain gris et d’etain blanc respectivement. Il est évident que dans 
cette transition À = To (Se — S;). 

Mais suivant le troisième principe de la thermodynamique, 


7 CT) ® C.() 
S1(To=\ dr, Sa(To) = | ar 
0 0 
et donc 
CT T° Cu (T)aT 
A=T) [ | EE ar— | EE À — 2158.64 J/mole. 
| | 


La concordance entre cette valeur et la valeur expérimentale À — 2242 J/mole 
peut être considérée comme une bonne confirmation du troisième principe. Une 
petite différence entre ces valeurs peut s'expliquer par l'erreur de l'expérience. 

4.3. L'équation fondamentale de la thermodynamique pour les paramagné- 
tiques est de la forme 


T dS = dU — H dJ. 


En additionnant aux deux membres de cette équation la différentielle 
d (— TS — HJ), on obtient 


d'(U— TS — HJ) = —S dT — J dA, 


d'où (0S/9H)r = (0J/0T)n. Suivant la loi de Curie J = xH = cH/T, ce qui 
donne (0S/0H)r = _ HIT. Il en résulte que lorsque T7 —0K, la dérivée 
0S/0H)r —+ —c, ce qui est en contradiction avec le troisième principe qui 
stipule que (0S/0H)r —+ 0 lorsque T —+ 0 K. Cette contradiction signifie qu'aux 
très basses températures la loi de Curie n’est pas applicable aux paramagnétiques. 
Les résultats des expériences montrent qu’à une température suffisamment basse 
x cesse de dépendre de la température et prend une valeur constante. 
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4.4. Dans les transformations adiabatiques dU = —p dV. Etant donné 
x . du 2 2 
que pV = ls U, on obtient TT = TT ; d où 


U = Cte.n2/3, 


où nr —= NV est la concentration électronique. 

Suivant le troisième principe la transformation adiabatique se confond 
à O0 K avec la transformation isotherme, si bien que la formule (1) traduit la 
variation de « l’énergie zéro » en fonction de la concentration des électrons. 
L'application de la statistique de Fermi au gaz électronique conduit à la même 
variation de U avec n et permet de calculer la valeur de la constante intervenant 
dans la formule (1). 

4.5. Pour déterminer la variation de la température en fonction de la pres- 
sion dans une transformation adiabatique, écrivons le second membre de l'équa- 
tion fondamentale de la thermodynamique pour des variables indépendantes 
T et p: 


(Sr) d={ (57), +r an SL À 
++) dr (1) 


as= (Sr), +57), ]ar+r (Site (Sr) Jar: 
arr), +), 1er fr (Gr) ]}: 
(SE), +7 (5 ),=-7 (7 Pp 


L'équation (1) prend donc la forme suivante: 


TAS=C,dT r (5) d 2 
—=Cp For OT }p P (2) 
ou encore 
T dS = Cy dT — aTV dp. 


La variation de température dans une transformation adiabatique (7 dS = 
= 0) a pour valeur 


dT = (TaV/C}) dp. (3) 


Suivant le troisième principe, lorsque T — 0 K, & —+ 0 et C, — 0. mais 
aV/C; tend vers une limite finie (voir plus loin). L’équation (3) permet donc de 
conclure que pour faire varier la température d’une quantité finie quand T + 
—+ 0 K, la variation de la pression doit croître indéfiniment, c’est-à-dire qu'à 
l’aide de variations finies des paramètres thermodynamiques il est impossible 
de refroidir le système à 0 K. 

De l'équation (2) on tire (dS/ôp)}r = —(9V/aT),. 


23* 
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Il en résulte que 


pot)... po) 

ave (- },= op Jr 
fe) L C DC dT 

RE at UN CS D 

= |Har-_\ +. (à) 

0 0 
Aux basses températures, 
Cp = TM(a+bT+cT +...) (5) 


où n > O0, et les coefficients a, b, c, . .. dépendent de la pression. Si on dérive 
l'expression (5) par rapport à la pression et qu'on la reporte dans l'expression 
(4), on obtient 


T 
: ‘ ’ D'T T° 

aV = — | AT (@/ Tab (+) .… (6) 
0 


En divisant l'équation (6) par (5) et en passant à T7 —+ 0 K, on trouve que 
aV/C} —+ Ce. 


4.6. L'apparition d'une différence de niveau entre deux récipients remplis 
de liquide et reliés par un tube capillaire, lorsque les récipients sont maintenus 
à des températures différentes, est connu Sous dé nom d'effet thermomécanique 
et constitue pour des liquides ordinaires un phénomène irréversible analogue 
à l'effet thermo-électrique (apparition d'une f.e.m. thermo-électrique au contact 
de deux conducteurs de natures différentes portés à des températures différentes, 
v. $ 69). Un tel effet thermomécanique s’observe aussi dans le He II, mais il 
est dépassé par un autre effet sensiblement plus fort, spécifique à He II, qui est 
réversible (et dit lui aussi thermomécanique). 

Comme il a déjà été dit dans l'énoncé du probleme, le He II se comporte 
comme un mélange de deux liquides dont l’un est superfluide (s) et l’autre normal 
(n) *). Lorsque la température dans les récipients communicants remplis de 
He II est la mème, les « concentrations » des composants superfluide et normal 
sont elles aussi les mêmes dans les deux récipients. Si la température dans l’un 
des récipients augmente, la concentration du composant superfluide (normal) 
y diminue (augmente), parce qu’une partie du composant s passe à l’état normal. 
La différence de concentration entre les composants dans les récipients, qui en 
résulte, évoluera en disparaissant : le composant s s’écoulera dans le récipient 
plus chaud et le composant normal, dans le récipient plus froid. Mais le com- 
posant s traverse librement le tube capillaire, alors que l'écoulement du com- 
posant » se fait avec frottement. Il en résulte une montée du liquide dans le 
récipient à température plus basse, ce qui provoque l'apparition d’une diffé- 
rence de pression Ap (fig. 60). 

La relation entre Ap et AT qui l’a engendrée peut être établie en partant 
de la condition « d'équilibre chimique » de He II dans les récipients qui s établit 
par suite de « l'échange » du composant s. Un tel équilibre a lieu lorsque les 
potentiels chimiques (que nous rapporterons à 1 g d hélium) sont égaux: 


H (Pi, Ti) — H (P2s To), (1) 


*) Une telle manière de considérer le He II n’est, certes, qu’un procédé com- 
mode pour exprimer le comportement du liquide quantique qu'est le He II 
comme d’ailleurs toute représentation classique des phénomènes quantiques. En 
réalité, il n’existe aucune séparation des particules de He II en « superfluides » 
et « normales ». 
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OÙ P1, T1 et P+, T2 sont les pressions et les températures respectivement dans 
le premier et fe deuxième récipient. 

En tenant compte du fait que lorsque les températures dans les récipients 
sont les mêmes, les pressions à une même hauteur des liquides sont elles aussi 
les mêmes, à une petite différence de température AT = T, — T; correspondra 


T:<T; 
Fig. 60 Fig. 61 


une petite différence de pression Ap = p3 — p,. Aussi en développant pu (p2, T2) 
en série de puissances de AT et Ap, obtient-on à partir de la condition (1) 


op ou 
MGps Tu T)= (55), ap+ (5) ar=0 


ou encore 
vAp — sAT = 0, 
(où p et s sont le volume et l’entropie de 1 g de He II), d'où Ap/AT = s/v ou 
Ap/AT = ps, (2) 


où pest la densité de He II à la température donnée. 

Puisque ps > 0, on a Ap/AT > 0 et donc à AT >> 0 la différence de pres- 
sion Ap > 0, c'est-à-dire que le liquide monte dans celui des récipients dont la 
température est plus élevée. 

La formule (2) a été établie pour la première fois en 1939 par G. London 
par la méthode des cycles, deux ans après elle a été confirmée quantitativement 
par les expériences de P. L. Kapitza et obtenue par L. D. Landau par la méthode 
des potentiels thermodynamiques. 

L'effet thermomécanique admet l’inversion, c'est-à-dire si une différence 
de température de He II provoque une différence de pression, une différence de 
pression produit une différence de température. L'effet thermomécanique inversé 
porte le nom d'effet mécanocalorifique. Ce dernier a été étudié dans le He Il 
en 1939 quand il a été établi que l’écoulement de He II à travers un tube capil- 
laire d’un récipient à niveau plus élevé du liquide dans un récipient à niveau 
plus bas provoque l'apparition d’une différence de température entre les réci- 
pients (fig. 61). 

La variation de AT en fonction de Ap dans l'effet mécanocalorifique se 
détermine par la même relation (2) que nous écrirons maintenant sous la forme 


AT/Ap = 1/(ps). 


Cette formule montre que dans le récipient inférieur (de pression pz < Py 
où p, est la pression dans le récipient supérieur) dans lequel s écoule le flux de 
He 11, la température baisse: pour Ap = p; — p1 << 0, la différence de tempé- 
rature AT = T;, — T, <0 et donc FT; << T1. 

Ce résultat s'explique par la même particularité, c'est-à-dire par l’écoule- 
ment libre du composant superfluide de He II à travers un tube capillaire; 
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l'entropie de ce composant est nulle, ce qui signifie qu’en vertu du troisième 
principe elle est à la température de 0 K. 

4.7. Le contenu du troisième principe se détermine non seulement par la 
non-dégénérescence du niveau fondamental, mais aussi par la particularité que 
présente le spectre énergétique d’un corps macroscopique dans le cas de faibles 
excitations. En effet, si le troisième principe n’est lié qu’à l’absence de dégéné- 
rescence de l’état fondamental, les propriétés des corps déterminées par le troi- 
sième principe ne pourraient être observées qu’à une température très basse 
établie par la condition T << T;, = E1/k, où £, est le premier niveau énergé- 
tique du corps. Pour un cristal ayant la forme d’un cube de 1 cm de côté, T;, = 
Æ 106 K, et, comme le montrent les expériences et la théorie du solide. la 
capacité calorifique des cristaux est faible si leur température est inférieure à la 
température de Debye (plusieurs dizaines de kelvins). Cela signifie que si l'on 
ne prend en compte que la non-dégénérescence de l’état fondamental, le troisième 
pose ne devrait entrer en action qu'à des températures près de 10% fois plus 

asses que celles observées dans l’expérience.  insi, il est incorrect de lier le 
troisième principe uniquement à l’absence de dégénérescence du niveau fonda- 
mental ; il est nécessaire de prendre en compte les particularités propres au spectre 
énergétique dans le cas de faibles excitations. 


Chapitre 5 


5.1. Considérons un cycle de Carnot dont le fluide moteur est un système 
constitué d’un liquide et de sa vapeur saturée. Représentons ce cycle en coordon- 
nées V, p (tig. 62). Sur la partie 
P 1-2, le système subit une détente 
isotherme (à température T}), de 
sorte qu’une unité de masse du li- 
quide passe en vapeur; la pression 
reste inchangée. La quantité de 
chaleur prise à la source chaude 
est égale à Q, — À. Lors de la dé- 
tente adiabatique 2-3, la tempéra- 
ture et la pression diminuent res- 
pESSITeRent de d7 et dp. Lors de 
a compression isotherme 3-4 une 
quantité de chaleur @: est fournie 
Fig. 62 à la source froide, et dans la com- 
pression adiabatique 4-1 la tempeé- 

rature s'élève jusqu'à T. 
Le travail accompli pendant le cycle est égal à G — Q, = (va — vi) dp, 
où v, et r, sont les volumes spécifiques du liquide et de la vapeur. On peut donc 


écrire 
n = (Qi — Q2)/Q1 = [ve — )/A] dp. 
T—(T—-d7) _ d7 


Mais pour un cycle de Carnot pe pl donc 


Vo — UV] A5 d7 
LÀ RE D 
On obtient ainsi l'équation de Clausius-Clapeyron 
pe 
dT  T(v:—1) ! 
qui détermine la variation de la pression de la vapeur saturée avec la tempé- 
rature. 
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5.2. Faisons évoluer une pile réversible suivant un cycle de Carnot en la 
faisant travailler d'abord par voie isotherme et ensuite par voie adiabatique, 
puis, en la faisant traverser par un courant depuis une source extérieure, effec- 
tuons aussi sur cette pile un travail par voie isotherme et par voie adiabatique. 

Dans le diagramme en coordonnées e (charge ayant passé par la pile) et & 
(f.6.m. de la pile), le cycle aura 
la forme représentée par la ficu- 4 
re 63. La quantité de chaleur 
prise à la source chaude le long 
de l'isotherme 1-2 sera Q, = 
= Us — U + W, où le travail 
isotherme W = eë. 

La variation de l'énergie in- 
terne U1 — U, est égale à l'effet 
thermique de la réaction chimi- 
que dans la pile (si la pile 
n'effectuait pas de travail): 
Us — Ui=—ge (où g est l'effet 
thermique rapporté à la charge 
ayant traversé la pile), si bien 
que Q, = 66 — ge. Le travail Fig. 63 
adiabatique 2-3 accompli par 
la pile provoque une diminution de d£ de sa f.é.m. et une variation de la tem- 
pérature. Fermons ce cycle en faisant passer par la pile un courant depuis une 
source extérieure. Le travail effectué pendant le cycle est égal à l'aire de la sur- 
face ed $ du cycle, ce qui permet d'écrire 


Mais pour un cycle de Carnot q= = et donc — 
da? 


= : d'où on obtient l'équation de Helmholtz (v. $ 48) 
= q + T (06/0T). 


5.3. F(T, V)= U— TS = CyT + U,— T(C-ynT+RInVF+S;) = 
= CyT—InT)— RTinV— TSo + Vo; 


D(T,p)=U—TS+pV = CyT + Uo— T(ChiT—Rinp +50) + 
+RT=CT({H—InmT)+RTInp— TSs + Un: 
H(S, p}= U + pV = CyT + Uo + RT = CpT + Vos 


mais S=CL,InT—-Rinp+S,, d'où T = pi UY exp [(S — So)/Ch]l. On 
a donc 


H(S, p) = Chp' exp [(S — So)/Cp] + Uo. 


5.4. 1. dAH = T dS + V dp, d'où il résulte que pour des variables indé- 
pendantes p et FH le potentiel thermodynamique est l'entropie S (p, H): 


= gp 1. _ (S/0p}n 
dS — 7 dH T dp et T— GS10H), = (05/8H)p 
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2. dF = —S dT — p dV, d'où il découle que pour des variables indé- 
pendantes 7 et F le potentiel thermodynamique est le volume V (7, F): 
___S 1 "1 __ (ôF/8T)r 
dV = - a7 = da? et p= ToVI0Pr ? S= on , 
LS 0Cp \ _m 5 
5.5. er), (SE ),=7 SpôT : 
De 9® = —S dT + V dp on obtient (9S/0p)r = —(9V/8T),. Il vient donc 
9S _ [a 8Cp \ _ 4 
mr), (het), 


Ces relations montrent que pour des substances dont le volume est une fonction 
linéaire de la température, la capacité calorifique C; est indépendante de la 
pression. 


CU U—TS  F . : 
=T(S —). 
Mais dF = —S d7 — p dV, de sorte que les équations d'état et d'énergie 


p= —(ôF/6V)r=T(2p/0V}r, U=T[—(8F/0T)y —p]=T* (6/87 )v 


peuvent être trouvées si le potentiel thermodynamique de Massieu est connu en 
tant que fonction de V et T7. 


U+pV U—TS+pV ® 
5.1. 3 = +, (1) 
= _TY, 
9Y oY 
d®=—TdY—YdT= [7 (5),+7] dT—T (5 ), dr. 

Mais d® = —S d7T + V dp et donc 

S = T(GY/0T), + Ÿ, C2) 

V = — T (0Y/ôp}r. (3) 


L'équation (3) est une équation d'état dont la forme explicite peut être 
trouvée si l’on connaît Y (7, p). De la relation (1) on tire 


U = TS — TY — py. 


En reportant dans cette équation les expressions (2) et (3), on obtient l’équa- 


tion d'énergie 
U = TIT (9Y/0T), + p (9Y/op}rl]. 


5.8. dH = T dS + V dp, d'où 
T = (0H/0S)y. (1) 


Pour l'équation de l’adiabatique on obtient l'expression = (9H/dp)}s 
qui prend dans le cas d’un gaz parfait à fonction H donnée la forme suivante: 


—! 
= cop 1/7 exp [(S—S5)/Cpl (2) 


où py?—cte. 
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A partir de l’équation (1) on trouve pour un gaz parfait 
T= piV OT exp [(S—So)/Cp]. 


Si l’on divise l'équation (2) par (3), on obtient l'équation d'état 


pV = RT. 
5.9. D = U— TS + pV, (1) 
d® = —S àdT + V dp. (2) 


Si le potentiel ® est donné en fonction de 7 et p, l’équation d'état du sys- 
tème s'obtient par une simple dérivation de cette fonction: 


V = (00/ôp)r. 
Dans le cas considéré V — RT/p et pV = RT. 
L'équation d'énergie s’obtient de l’équation (1) en utilisant (2): 
U = O+TS— pV = ® — T (90/8T), — p (00/8p)r. 
Si ® est donne, on a 
U=aT({i—-inT)+ RTInp— TS,+ U5— TÜa(i— In T)— 
—a+Rinp—S,j— RT=(a—R)T+ U,. 
5.10. Un mélange de .. parfaits différents peut être séparé par voie iso- 
therme et de façon réversible en composants constitutifs sans apport de chaleur 
ni production de travail, donc sans variation d'énergie libre du système. Cela 


signifie que l’énergie libre d’un mélange de gaz parfaits est égale à la somme des 
énergies libres de ses composants dont chacun occupe le volume du mélange : 


nn 
FAT: Vs Vas Var Vn)= D) Fill, V, vi= 
i= 
: 4 
i=1 
En se servant de cette expression de l’energie libre, il est facile de se con- 
vaincre que par suite de la diffusion isotherme l'énergie libre diminue. Soient v, 
moles d’un gaz et v, moles d’un autre gaz contenus dans un récipient et séparés 
par une paroi, de sorte que chacun d’eux occupe respectivement le volume V, 
et V.. L'énergie libre du système avant la diffusion s'exprime par 
Fi=Vi1i—T(Cy, In T+Riln (Vi) +So1}+ 
+ Ve {Ua—T[Cy, In T +R In (V2/vs) + So:l}, 
et après la diffusion, conformément à la formule (1), par 
Fy= vi T{Cy InT+RIn[(Vi+Ve)/vi) + Sox} + 
+Ve {UT ICy, ln T +R In [(V1-+Va)val + Sol) - 


Il en résulte que 
AF = Fr — Fr=— RT{Minf(Vi + V,)/V,] + 


+ Va ln [Vi + V2)/Val} < 0. 
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Dans le cas d’un mélange de deux portions d’un même gaz AF = 0. De ce 
fait, lorsqu'on passe du mélange de deux gaz différents au mélange de deux por- 
tions (de 1 mole chacune) de même gaz, AF subit une variation en forme de saut: 
AF = — 2RTIn2 (paradoxe de Gibbs). 

5.11. Suivant la formule (5.49) 

O(T, p. Vi. Ve) = V10: (7. pa) + VeDa(T, Pe) = 
=vi(U—T (Ch InT—Riln m1+So)+piV]+ 
+ Va We—T(C In T—R In pe + So2) + PV] = Vik1 (T) + 


+ V1 RAT In p1+v2x (T)+v2 RT In ps, (1) 


où x(7)= U(T)— TCInT + RT+S,; p1 et pA sont les pressions du 
premier et du deuxième gaz du mélange. 

En utilisant cette expression pour ® du mélange, il est aisé de s'assurer 
que lors de la diffusion isotherme l'énergie de Gibbs diminue. Soient v, moles 
d’un gaz et v, moles d’un autre gaz, séparés dans un récipient par une paroi et 
soumis à des pressions initiales égales respectivement à p° = v, RT/V, et 
pa = Ye RT/V3. Le potentiel du système avant la diffusion s'exprime par 


Di = Vi (T) + VART In pf + Voxa (T) + V2 RT In ps, 
et après la diffusion, suivant la formule (1) par 
Dir = Vika (7) + MRT In pi + Vexe (T) + VAT In pe, 
où p, = VRT/(Vi + Ve) et pe = Va RT/(Va + Vo). Il en résulte que 
AD = ®yr — Or = RT [vi ln pi/p9) + v, In (p2/p2)] < 0, 


puisque 
Pi ___ Va Pa ___ Va 
Pi TUE PS Vi+Ve Fi 
Si V, = Viet v, = v, = 1, on a AË = — 2RT In 2. 


Pour un melange de deux portions d'un même gaz A® = 0. C'est pourquoi, 
lorsqu'on passe d’un mélange de deux gaz différents à un mélange de deux por- 
tions (de 1 mole chacune) d’un même gaz, A® subit une variation en forme de 


saut: A® — — 2RT In 2 (paradoxe de Gibbs). 
5.12. D'après les hypothèses du problème 
S = aT. (1) 
. Pour déterminer la différence Ch — C3: — T (ôp/aT)y(9V/0T)p, on trou- 
ve à partir des expressions dF = — S dT — p dVet = — S AT + V dples 
dérivées (9p/0T); = (8S/9V)r, (9V/9T), = — (9S/ôp)r. On a donc 
Ch — Cy =—T (0S/8V})r (0S/ap)r. 


z Mais de la formule (1) il résulte que (9S/8V)- — T, (6S/ôp}r — T et donc 
RE Cy Ré . 
5.13. Cu — Cy = T (ôp/0T)y (0V/AT),. Des expressions dF = — S dT — 


— pdVet = — S dT + V dp ontrouve: (0p/0T);-—= (9S/9V}r. (0V/aT)p= 
= — (9S/9p)r, ce qui permet d'écrire 
Ch — Cr = — T (0S/9V)r (0S/ôp)r. 
Comme C5- = T (0S/0T)y = aT®, la variation d’entropie avec la tem- 
pérature s'exprime par la formule 
T 


S — \ aT° dT =1/3aT3. 
0 
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Cela signifie que (9S/9V)r — T®, (0S/ôp}r — T3 et donc C,, — C3- — T'. 
En général, si l’entropie varie suivant une loi S — a7* lorsque T—0K, la 
différence Ch — Cy — T1. 


Chapitre 6 


6.1. Pour un gaz parfait dS — A ar + ds dY. Pour un système adiaba- 


tiquement isolé (5Q = 0), l'expression Q = C;- d?7 + p, dY donne Cy- dT — 
= — p,dT et donc 

| RT .. , 

dS = (nn) dy FT. (P— Po) dY', 


où p = RT/V est la pression du gaz. Il en résulte que l'état d'équilibre (dS — 0) 
n'est possible que pour p — p, et. comme nous allons le montrer, dans ce cas 
l’entropie est maximale. L'entropie d’un gaz parfait a pour valeur 


S=CyhT+RnV+S:. 


Soient ÔV la variation du volume du gaz et ÔT celle de la température. 
On a alors 


T +ôT V +67 ôT 
AS —Cy In ET pin EE Re cr + 


ôV 1 ôT? ôv® i F RAT . 
FR TZ Le vps AR ++ | TT [re] LÉ 


4 ÔT? ôF'": 
5 | Cr +R | , 
d'où ôS = (1/T)(p — po) OV et 


ôT= ôy? 
s= [cr 7e TR V= |. (1) 


L'expression (1) montre que 6°S est négatif quelles que soient les variations 
ÔT et 6V. Cela signifie qu'à l'état d'équilibre l’entropie a sa valeur maximale. 

6.2. Dans le cas où les variables indépendantes sont S et p, l'inégalité 
fondamentale (3.59) de la thermodynamique pour les transformations déséqui- 
librées prend la forme suivante: 


dA < T dS + V dp, 


ce qui montre que le système à S — Ct® et p = Cte atteint l’état d'équilibre 
lorsque son enthalpie est minimale. De l'inégalité fondamentale (6.3) pour les 
transformations hors d'équilibre 


dU <T dS — p dV 


il résulte aussi que le système à entropie et à volume constants atteint l’état 
d'équilibre lorsque son énergie interne est minimale. 

6.3. Soit un système à deux phases constitué de substances différentes 
{l'eau et le kérosène, par exemple). L’entropie d’un tel système 


S = Ni + NaS2 
et ses paramètres internes N,, V2, 1, v2 et u, et u, satisfons aux conditions 
Ni — Cte, N — Cte, Niu: + Nolo = U = Cte, N V1 + Nate = y = Cte, 


Ainsi, seulement deux paramètres sur six sont indépendants, par exemple 
Li et Uj- 
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La condition d'équilibre se détermine par ÔS = 0 pour des conditions 
supplémentaires ôN, = ÔN: = 0, Niôu + Naôua = 0, Niôvi + Naôvs = 0. 
On a N;,ôs1 + N6s, = 0 ou encore 


Ou1 + Paôt1 Ous+ padta 
Ni DR = + Na T: = 0, 


ô ôv Ôu .Ôv 
N, PA V1 —N: Ps 1 —0, 


d'où 
L 1 Pa Pa _ e 
(7-77) sa + | Ti Te ] ô1= 0 et Ti=Te, pi=pa. 

Dans ce cas aucune condition n'est imposée aux potentiels chimiques parce 

qu'aucun échange de particules ne peut se produire entre les substances diffé- 
rentes. 
6.4. De par la définition même de l'équilibre thermodynamique la tem- 
pérature de toutes les parties du corps est la même. Cherchons la deuxième con- 
dition d'équilibre pour un corps soumis à l’influence d’un champ dans lequel 
l'énergie potentielle par particule est égale à @, en partant du fait qu'à l'équi- 
libre Ia valeur du potentiel thermodynamique est minimale. 

Les différentes parties d’un corps soumis à l’action d'un champ se trouvent 
dans des conditions différentes. La variation d’énergie d’une petite partie du 
corps se détermine non seulement par dU = T dS — p dV + u d\N comme 
précédemment (en l’absence de champ), mais aussi par la variation de l'énergie 
potentielle des particules constituant la partis considérée du corps. Cela signifie 
que pour un système placé dans un champ dU = T dS — p dV + pd V + 
+ qd, d'où 

d®=—SdT+Vdp+(n+œp)dN, un += (2@/0N);,7r, 


et le potentiel thermodynamique de tout le corps s'exprime par 


D — \ (un + p) dW. 


De la condition d’équilibre de la répartition relative des particules 
60 = | (u+ g) 6 (AN) = 0 


il s'ensuit, si le nombre total de particules dans le corps reste inchangé 
\s (dN) = o |, qu’à l’état d'équilibre du corps la condition u + @ = Ct* 


doit être accomplie, c'est-à-dire que les potentiels « totaux » de toutes les parties 
du corps doivent être égaux l'un à l’autre. 

Dans le champ de gravitation q est une fonction des coordonnées r, y, = du 
centre de masse des molécules, de sorte qu’à l'équilibre on a 


LT, p) + (zx, y, :) = Ce. (1) 


I1 découle de cette relation que les différentes parties d’un corps placé dans 
un champ sont soumises à des pressions différentes ; en l’absence de champ p 
est partout la même. En différentiant l'expression (1), on obtient du + dp = 0. 
Dans le cas d’un champ de gravitation uniforme, lorsque q = mgz, on a 


v dp + mg dz = 0 
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et comme m/v = p est la densité du milieu, on obtient 
dp = — pg d:, 


c'est-à-dire l’expression habituelle traduisant la variation de la pression hydro- 
statique d'un gaz ou d’un liquide en fonction de l'altitude. 

6.5. Pour l'ensemble du système les conditions de stabilité (6.17) sont 
valables dans le cas où le système est homogène, lorsque la pression est la même 
dans tous les points et la capacité calorifique du système est égale à la somme 
des capacités calorifiques des parties constitutives. Pour un système inhomogène 
ces conditions ne sont valables que localement et ne peuvent être appliquées au 
système tout entier. En présence d’un champ, si, par exemple, la pression est 
différente à des endroits différents, l'énergie et donc la capacité calorifique ne 
sont pas additives. C’est pourquoi le fait que C;- > 0 pour une petite partie 
d’une étoile ne signifie pas que la capacité calorifique de l'ensemble de cette 
étoile est positive. 

6.6. Les états stables déterminés par les tronçons BC et FE de la courbe 
de Van der Waals ne s'observent pas dans les conditions ordinaires. On ne peut 
les observer que dans certaines conditions spéciales, ce qui témoigne de leur plus 
faible stabilité (de la métastabilité). Les états sur le tronçon BC sont assurés, 
par exemple, par un refroidissement rapide de la vapeur d'eau. Un tel refroi- 
dissement a pour effet que dans un récipient dépourvu de poussières et de charges 
électriques, une vapeur surrefroidie (sursaturée) correspondant à un des points 
sur le tronçon BC existera pendant un certain temps. Les états correspondant au 
tronçon FE sont réalisés par une détente lente du liquide dans un récipient 
hermétiquement fermé par un piston (de telle sorte qu'aucune couche de gaz ne 
subsiste entre le liquide et la vapeur), mais ces états ne correspondent pas à un 
liquide surchauffé. Le fait est que par liquide surchauffé on entend, comme on le 
sait un liquide qui est porté à une température supérieure à sa température 
d'ébullition (à laquelle la tension des vapeurs du liquide soumis à une certaine 
pression extérieure, s'mo-pAsrque par exemple, devient égale à cette pression 
extérieure) mais sans qu'il se mette en état d'ébullition, c’est-à-dire ne forme 
pas de bouillons de vapeur au-dessous de sa surface mais s'’évapore seulement 
par sa surface. Le liquide peut donc se mettre en état d'ébullition, mais ne le 
fait pas. Cela n'a lieu que dans le cas où les molécules évaporées quittent le 
liquide, c’est-à-dire lorsque le récipient est soit ouvert, soit fermé par un piston 
mobile soumis à une pression constante. C’est pourquoi, parler d’un liquide 
surchauffé contenu dans un récipient fermé et de la correspondance des points du 
tronçon FE à un tel état du liquide n’a pas de sens. L’isotherme, excepté le 
tronçon EC, décrit les états d'équilibre qui peuvent exister en l'absence de 
facteurs perturbateurs extérieurs, pendant un temps indéfini. Quant au liquide 
surchauffé, il se résout lentement en vapeur par sa surface. 

6.7. Le travail par unité de volume d'un corps magnétique isotrope. effec- 
tué par suite de la variation de l'induction magnétique, a pour expression 


6W = — — (H. dB). 
Puisque B = H + 473, on a ÔW = — 1/(4x) (H, dB) = — 1/(41) (H, 
dH -- 4rd J) = — d [H°/(8x)] — (H, dj). 
Pour les paramagnétiques et les ferromagnétiques H f} J, par conséquent, 
(H, dJ) = H dJ, ÔW = — d'[H*/(81)] — H dJ, 


dU' = T dS — p dV + H dJ. 
Pour les diamagnétiques J Ÿ! H et donc 
(H, dJ) = — H dJ, 
2W = — d [H°/(8x)] + H dJ et dU’ = T dS — p dV — H dJ. 
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Cela signifie que la condition d'équilibre pour les diamagnétiques est de la 


forme 
0H { 
0J HET 


ce qui conduit à x << 0 en conformité avec l’expérience. 

Ainsi, l'emploi pour les corps magnétiques de la grandeur J au lieu de B 
est parfaitement légitime. 

6.8. A l'état d'équilibre thermique, le nombre d'électrons émis en 1 s est 
égal au nombre d’électrons absorbés pendant le même temps. La densité r d'équi- 
libre des électrons dans un volume V à une température 7 se détermine par la 
condition de minimalité de l’energie libre. 

Soit V = 1. L'énergie interne du gaz électronique vaut la somme de l'éner- 
gie cinétique moyenne et de la somme des travaux de sortie: 


u=+ nkT—+nl, 


et son énergie libre a pour valeur 


+inT-nn+imbe). 


3 


F=U—TS = nkT+nl—Tnk 


À partir de la condition de minimum de F [(9F'on)r,y = 0] on trouve la 
densité d'équilibre du gaz électronique dans la cavité: 


n = bTSPe IR), 


où b est une constante égale à 2 (2rxmk)°/2/h3. 

En se servant de la formule ainsi obtenue, on peut calculer le nombre N 
d’électrons émis par une surface métallique chaude. Ce nombre détermine direc- 
tement l'intensité de courant de saturation d'une cathode chaude. 

6.9. Des conditions d’équilibre stable (7/C3- > 0 et T'Cp > 0) il découle 
directement que ces conditions seront satisfaites avec T + 0 K,si dans la fonc- 
tion exponentielle € = aT" des capacités calorifiques l’exposant n > 1. 

Vu que les conditions de stabilité sont obtenues à partir de l'inégalité 
fondamentale de la thermodynamique pour les transformations hors d'équilibre, 
qui réunit les premier et second principes, la conclusion sur la disparition des 
capacités calorifique lorsque 7 = 0 K peut être tirée de ces deux principes et 
non Seulement du troisième principe. Bien plus: si d’après le troisième principe 
n > 0, les premier et second principes conduisent à n> 1. 

Cela signifie que les deux premiers principes de la thermodynamique ne 
conduisent pas nécessairement à la conclusion que lorsque 7 = 0 K, les coeffi- 
cients de stabilité T/C;- et T/C, deviennent infiniment grands. 

6.10. Deux états d'équilibre stable, voisins l’un de l’autre d'un système 
homogène sont liés par l'inégalité suivante que doit vérifier le déterminant de 
la matrice de stabilité: 


AT AS — Ap AV > 0. (1) 
Si l'on prend comme variables indépendantes les paramètres V et T, alors 
p = p(V, T) et on obtient de l'inégalité (1) pour 7 = Cte 
sf op ue | 0p sp fon 4 
sr (d) nt (RE), and (BE) ane. <o 
Si (dp/0V)r=0,0ona 


HE), (HE) une. co 
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Cette inégalité sera valable pour tout AV (positif ou négatif), si 


ar) (pe) 
( = (5), <0- 
6.11. Prenons comme variables indépendantes d’un système homogène les 


paramètres S et p. Dans ce cas T — T (S, p) et de l’inégalité pour le détermi- 
pant de la matrice de stabilité 


AT AS — Ap AV >0 

on obtient pour p = Ct® 

ATas = (7 2 (TT) asp) sx 
aTas= (+) (AS + (5 }., AS+- (55 (AS +... > 0. 
et si (07/05), —0, on a 


1; @T 1 [or ; 
+(5r), asp+ (2 ] (as) 0) 


Pour que cette inégalité soit valable quel que soit AS, il faut que 


o?T OST 
(sr ),=0 (35 
6.12. Prenons comme variables indépendantes d’un système homogène les 
paramètres V et p. Dans ce cas T = T'(V,p) et S = S (V, p). De l'inégalité 
pour le déterminant de la matrice de stabilité AT AS — Ap AV > 0 on obtient 
pour p = Cte AT AS > 0. On en conclut que lorsque son volume V varie, le 
système passe d’un état d'équilibre stable à un autre état d'équilibre stable 
dans lequel les valeurs 7; et S, sont simultanément soit plus grandes, soit plus 
petites que les valeurs 7 et S initiales. Par conséquent, si AS > 0,ona 


A UT 2T à 
AT — (7), + (Sr), n*+ ….>0. 


et, si AS << 0, 


),>0. 


AT = (+ ]. AV + (57), an°+ .….<0. 


Si dans un certain état d'équilibre stable (97/9V)7 = 0, on a dans le pre- 
mier cas (pour AS >> 0, ce qui correspond, par exemple. à AV > 0) 
1 o?T Der 4 ; OST 
+ ov= } an) +37 | EVE 


et dans le second cas (pour AS << 0, ce qui correspond à AV < 0) 
1 / O°T 4 / aT 
RE ACTE) Pin "3 
(5 ), (an Far (57 ), an) de 
Ces inégalités (l’une pour AV >> O, et l’autre pour AV < 0) sont vérifiées si 
 oT ) =, ( osT 
OV3 lp dvs 


Le signe positif de la dérivée troisième est obtenu dans l'hypothèse où 
l'augmentation du volume à pression constante provoque une augmentation de 
l’entropie du système (AS => 0 pour AV >> 0), alors que dans l'hypothèse inver- 
se on a (0%7/9V3), < 0. Autrement dit, lorsque (97/9V), = 0, les conditions 


] (avy+ ….>0, 


9 


),>0- 
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d'équilibre stable ne déterminent pas le signe de la dérivée troisième (ce signe 
peut être aussi bien positif que négatif, si la dérivée elle-même n'est pas nulle). 
6.13. Prenons comme variables indépendantes d’un système homogène les 
aramètres Z7'et S. On alorsp = p{T, S)et V = V'(T, S). L'inégalité pour 
e déterminant de la matrice de stabilité 


AT AS — ApAV>0 


donne à 7 = Cte Ap AV << 0, ce qui signifie que la variation d’entropie S 
fait perse le système de l’état d'équilibre stable V, p à un autre état d'équilibre 
stable pour lequel soit p, > p et simultanément Ÿ, < V, soit p, > pet à la 
fois V, > Y. 
Par conséquent, si AF >> 0 ou AP << 0, on obtient respectivement 
_{ dp pie) ., À f dp , 
ap= EX 7 454 Z (357 7 OST ( EXE )7 (45) LL 


CL 


ne | D) 1! Le) 2 4 1 (SP ] AS)3 
Ap={+E), 4S+ |) (AS + ( SE Jr ASP + 2. > 0. 

Si dans un certain état (0p/0S)r = 0, on obtient dans le premier cas (pour 
AV > 0, ce qui correspond par exemple à AS > O): 


Î 0=p à 1 03p 
D (5), (AS) + 3T (5), sr+.. <0, 


et dans l’autre cas (pour AF < 0, ce qui correspond à AS < O0), 


Pour que ces inégalités soient satisfaites, il faut que 


(5), =0 (FE), <o. 


Le signe ne de la dérivée troisième est obtenu dans l'hypothèse où 
l'augmentation de l’entropie à température constante s'accompagne de l’aug- 
mentation du volume du système, alors que dans l'hypothèse contraire on 
a (d®p'0S%)r > 0. Cela signifie que lorsque (0p/6S)r = 0, les conditions de 
stabilité admettent n'importe quel signe pour la dérivée troisième (si elle 
n’est pas nulle). 

6.14. Prenons comme variables indépendantes d'un système homogène les 
paramètres V et S. Dans ces conditions p = p (V, S), T = T(V,S)et, à S = 
= Cte, on obtient de l'inégalité A7AS — ApAV > 0 pour le déterminant de 
la matrice de stabilité la relation suivante: 


ApAV = (2). (AP)? + . ( 2 ] (AP + _ (52) (AVN+... <0. 


Si dans un certain état (0p/9V)s = 0, les conditions de stabilité de cet 
état s'expriment par 


(d®p/9V')s = 0 et (65p/0V3)s < 0. 


6.15. Pour résoudre ce problème, envisageons un cycle isotherme suivant, 
évoluant à volume constant. Supposons que le système soit à un état d’équili- 
bre z,. Appliquons au système un champ de force U et faisons croître ce champ 
d’une façon infiniment lente jusqu’à ce que le système passe à un état r. Ce 
processus est réversible et l’état x du système dans ce champ supplémentaire U 
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est équilibré. Le travail accompli par le système dans cette transformation a 
pour valeur | 
W — Ÿ (zo) DEEE Li (x). 


Supprimons instantanément le champ U. Il en résulte l’accomplissement 
du travail W, = U, et le système non soumis au champ se trouvera hors d’équi- 
libre. Le système reviendra progressivement, sans fournir de travail (VW — 
— Cie), à l'état d'équilibre z,;. Comme le moteur en mouvement perpétuel de 
seconde espèce est impossible. le travail pendant le cycle considérée ne peut 
pas être positif, c'est-à-dire que 


W—= Wi=4#{(zo) —# (2) + U<0. 
d'où 
F(z=4#()—UCU>w(z) = F(zo) FD > F (2) 
ou encore 
AF= F(xz)— F (xo) < 0, 


ce qui exprime la condition d'équilibre générale du système placé dans une 
enceinte thermostatée à volume constant. 


Chapitre 7 


7.1. Puisque le passage de la température thermodynamique positive à la 
température thermodynamique négative se fait par une température infinie et 
non par 0 K, la différence entre une température positive et une température 
négative est toujours infinie. Cela témoigne de l’insuffisance de l'échelle ther- 
modynamique existante et de la néces- 
sité de passer à l'échelle des T=—1/7T 
qui sera exempte de ce défaut. 

7.2. De l'équation fondamentale 
de la thermodynamique on tire 


T = (OU/0S)a. (1) 


En adoptant cette égalité pour la 
relation de définition de la température 
thermodynamique, on voit que si 
l'énergie interne du système prend 
dans un certain domaine des états 
une valeur telle que la dérivée partiel- 
le par rapport à l’entropie (1) devien- 
ne négative, l'état correspondant sera 
un état a température négative. 


Dans le cas de systèmes habituels Umin S S 
il n'existe pas de limite supérieure à Dex 
la valeur de l'énergie, de sorte que la l'ig. 64 


fonction LU (S) croît de façon monoto- 

ne, et la température 7 est toujours 

positive (courbe 7 de la figure 64). Pour certains systèmes (inhabituels) l'éner- 
gie est pourtant limitée d'en haut, de sorte que pour de tels systèmes 


U min < U< Unax- 


.. Puisque les systèmes inhabituels peuvent être à une température tant posi- 
tive que négative, la fonction U (S) ne croît de façon monotone que jusqu’à 
une certaine valeur U, de l’énergie pour laquelle l’entropie prend sa valeur maxi- 
male S — Sax. Lorsque l'énergie s’accroît encore, la dérivée (9U/9S), devient 
négative (7 << O0 K, courbe 2). 


24—0428 
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Chapitre 8 


._ 8.1. Les transformations de Lorentz pour la pression peuvent être obtenues 
à partir de la définition de la pression, en connaissant la loi de transformation de 
la force qui s'exerce sur le corps en mouvement le long de l'axe : 


Fe=F%, Fy= PVR, FF VIP: 


Puisque la surface perpendiculaire à l’axe z ne subit pas de contraction de 
Lorentz, alors que les surfaces perpendiculaires à deux autres axes se contractent 
dans le rapport de p/ 1 — B*, on a p = py. 

Ce résultat est un cas particulier des transformations relativistes des com- 
posantes des contraintes lorsqu'elles sont ramenées à la pression normale: 
A lrx — lyu = Lez, lij = 0 (é —— j)- | | 

8.2. En thermodynamique relativiste, les parois qui limitent le système 
jouent un rôle substantiel. Envisageons un système enfermé dans un cylindre 
dont l'axe coïncide avec la direction du mouvement et la surface de la paroi 
terminale est s. Supposons que le système se déplace à une vitesse v par rapport 
a l'observateur. Si p est la pression à l’intérieur du système la paroi arrière 
du cylindre effectue en 1 = sur le système un travail égal à psv, et le système 
accomplit un même travail sur la paroi avant. Cela signifie que l'énergie passe 
par le système d'’arrière en avant et revient par les parois latérales. Ce flux 
d'énergie s’écoulant vers l'avant par le système et le flux inverse par les parois 
augmente l'impulsion du système et dir1inue celle des parois. 

L'impulsion transportée par ce.flux d’énergie peut être calculée à l’aide 
d’une expérience mentale simple qui met en évidence l'existence réelle d'un tel 
flux. Supposons que les deux parois terminales du cylindre soient instantané- 
ment enlevées dans le référentiel lié au cylindre, si bien que le système devient 
« libéré ». Dans ce référentiel propre, le système thermodynamique considéré 
subira une détente très énergique vers l’avant et l'arrière symétriquement par 
rapport à la direction de mouvement. La position du centre de masse du système 
restera pourtant inchangée par rapport au centre de masse des parois. Or, pour 
un observateur tout ce processus se déroulera différemment. I] constatera que la 
paroi avant s’éloignera plus tard que la paroi arrière, le temps de retard étant 


égal à 
_ At) (u/c?) 10) vl(0) 


VIF VIF ? 


où /() est la longueur du cylindre dans le référentiel propre. Cet observateur 
constatera que les parois transmettent au système une impulsion de force psAt — 
= vpV()/(c°} 1 — B=). Néanmoins, les centres de masse des parois et du syste- 
me restent confondus comme précédemment. Cela ne peut avoir lieu que dans 
le cas où à l'instant initial le système possède un certain excédent d’impulsion 
(alors que les parois présentent un certain défaut d'impulsion) qui est exacte- 
ment compensé par l'impulsion transmise pendant l'intervalle de temps At. 
Cet excédent d'impulsion est égal à Ag = pVC)/y 1 — B:. 

8.3. Dans le référentiel propre, c’est-à-dire lié au cylindre, les deux photons 
se déplaçant dans des sens opposés se réfléchissent simultanément sur les parois 
avant et arrière. Mais par rapport au référentiel en mouvement les réflexions de 
ces deux photons ne sont pas simultanées mais séparées par un intervalle de temps 
At — vi) /(c°/ 1 — B:). 

Pendant cet intervalle de temps les deux photons se déplacent vers l’avant. 
L'excédent d'impulsion Ag des -photons observé par rapport au référentiel en 
mouvement est égal à l'impulsion de ces photons. | 

L'observateur en mouvement constatera que pendant l'intervalle de temps 


‘Atles parois communiquent aux photons une impulsion de force ps At = 


At 
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— vpVO) /(2V/1 — B°), si bien que l'impulsion totale des photons devient 
égale à 
g = pVOY/(EV 1 — B?). 


8.4. Mathématiquement, cela résulte du fait que dans le cas général il est 
impossible de satisfaire aux six équations 


Fra (x°, 2": 2, x) _—. 0, S23 (x°, x}, z*, x) —. 0, 
P13 (z°. x", Le, x) co 0, £20 (2°, 2"; =; xs) = 0, 
Lio (2°, xl, 2, 24) — 0, gag (x, xl, à, 2%) — 0 


par une transformation de quatre paramètres r°, rl, r°, r3. 

8.5. Pour déterminer g,, dans un champ de gravitation de faible intensité, 
exprimons l'énergie E d'une particule de masse m par l'élément d'intervalle 
d’abord en l’absence du champ et ensuite, en utilisant l’expression de l'inter- 
valle dans la théorie de la gravitation d’Einstein, obtenons une expression ana- 
logue de E en présence du champ de gravitation. 

On sait que l'énergie d’une particule en mouvement libre à la vitesse v 
s'exprime par 


—— 


2 \-17/2 2 2 =2 ,-1/2 de 2e 
E = mc? (1-7) | = mc (1— dr? + dy° +d [2 imc* dt 


c“ dt” dS . 
Hs (8) 90 sr rqe=can- "dt 
Mais 3 — dti) V dr? + dy + dz°—c° dt — IS 
et 
Lime 209 Lyme 245) po 
E= —imc ado 7 9 (dæ) (29 = ct). 


En présence du champ de gravitation dS? = g;,dridrk et l'énergie de la 
particule dans ce champ est égale à 


E = — imc® Ven (29, xt, 2°, x3) di drk — 


CE 
pe 00 20 + 839 AL + 820 Ur° + g19 dr! 
V' £in dzri drh 
Dans un champ de gravitation faible les composantes du tenseur métrique 
ne différent que légèrement de leurs valeurs galiléennes et donc 
Eu = Lea = Es3 = 149; 800 = — (1 +P), Las = ras (& Æ B), 
zl 
de ‘+ 


.. (1) 


où q, P, rep Sont petits devant l'unité. Dès lors, etant donné que 
dzr* dzs | : 
ei de et que les vitesses acquises par le corps dans un champ 


faible sont petites (v< c), l'expression (1) prend en première approximation 
la forme suivante: 


1+ p 
V1+p—vi/c? 
D'un autre côté, l'énergie de la particule dans le champ de gravitation 


M E = mc? + mu°/2 + mp, ce qui donne p = 2p/c° et g09 = — 1 — 
— 2p/c2. 

8.6. La position d’un point sur une circonférence (la sphère unidimension- 
nelle) de rayon R est donnée par une seule variable angulaire y, de sorte que 
l'élément de longueur d!? — R° dg°. Sur la surface d’une sphère (bidimension- 


23° 


52 
E = mc Æ met + pmei. 
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nelle) le point est donné par deux variables angulaire 6 et q, si bien que l'élé- 
ment de longueur a pour expression 


dZ3 — R° d6° — R° sin “0 dq* — R° d6° -- sin “6d 2. 


D'une manière analogue, sur une sphère à trois dimensions de rayon R la 
position d'un point est déterminée par trois variables angulaires 7, 6, œ et 
’élément de longueur sur une telle sphère s'exprime par 


dd = R°dy° + sin° 4° di — R°{d7° + sin? (d0° + sin *8 d q*)]. 


Une sphère unidimensionnelle est sans borne (elle n’a ni commencement ni 
Us d 


fin), elle est illimitée, mais sa longueur a une valeur finie égale à / = R \ dp= 
0 
= 278. . 
Une sphère bidimensionnelle n’a pas. elle non plus, de frontière dans un 
monde à deux dimensions. mais l’aire de sa surface a une valeur finie égale à 


a F 
S= R? \ | sin 6d6dq — 4rR2. 
0 0 
Une sphere tridimensionnelle qui représente un espace à courbure constante 


n’a pas celle non plus de « bords » dans le monde à trois dimensions, mais son 
volume est fini et égal à 


v=Rs3 | | | sin? y sin 0 dy d0 àp=2r2r5. 


Un espace sphérique ne doit pas être confondu avec le volume à l’intérieur 
d'une sphère ordinaire dans l’espace euclidien à trois dimensions. Un tel volume 
pote une frontière, à savoir la surface de la sphère, et en dehors de cette sphère 

"espace est occupé par une autre partie du volume de l’espace euclidien. Quant 
à l'espace sphérique, il ne possède pas de telle frontière au-delà de laquelle se 
situerait une partie de son volume. 

Notons que le modèle cosmologique sphérique de l'Univers proposé par 
Einstein ne répond pas à la réalité parce que, premièrement, un tel monde est 
instable et deuxièmement, l'Univers réellement existant n’est pas stationnaire. 
Sa structure (métrique ou rayon de courbure) varie avec le temps: l'univers 
est en expansion. 

8.7. Isolons par la pensée dans la Métagalaxie un volume sphérique de 
rayon À? et de densité moyenne p et déterminons l’évolution du modèle cosmo- 
logique. homogène et isotrope. Utilisons la théorie de la gravitation de Newton 
qui donne des résultats exacts pour les propriétés locales de la Métagalaxie. La 


masse du volume sphérique considéré M — e nrpR. 


L'accélération d'une particule située sur la surface de la sphère est 
dr GM 


ce qui donne aprés l'intégration 


dE "RE > 
À dR \2 GM 
+ (+ — = CRE. (4) 


Cette équation traduit la loi de conservation de l'énergie ramené à la mas- 
se M. 
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Si à un instant donné dA/dt > 0 et E > 0, il est évident que la vitesse 
dR/dt ne s’annulera jamais, c’est-à-dire que l'expansion ne sera jamais rempla- 
cée par la compression. 

En tenant compte que d’après la loi de Hubble dR/dt = HR, on peut 
écrire [v. (1)] 
8nG 3 a a 0] 

(Ho #-p) me. 

Le signe de l'énergie mécanique totale E rapportée à la masse se détermine 

ar le signe de la différence 3H°/(8xG) — p et ne dépend pas des dimensions de 

a sphère (ce qui permet de généraliser les résultats du calcul au cas d’une sphère 
aussi grande que l'on veut). 

Si la densité p dépasse sa valeur critique 


0 = 3H°:(8aG), 


on a £ < 0et l'expansion devra avec le temps céder la place à la compression. 
Mais si p< pc, le phénomène d’expansion se déroulera pendant un temps inde- 
fini avec une vitesse décroissante qui tendra vers zéro pour £ = 0 et vers une 
valeur non nulle pour E > 0. 

D'après les données actuelles, 0 << oç et donc la Métagalaxie est en expan- 
sion indéfinie. 

Cherçhons la loi de variation de la densité p et de la constante de Hubble 
tant pour p << p, que pour p > pe. La formule (1) montre que la vitesse d’expan- 
sion diminue avec le temps. Lorsque À —+ 0, la vitesse dR/dt— oo. Aussi, pour 
des stades antérieurs de l’expansion, lorsque les énergies cinétique et potentielle 
rapportées à la masse 17 sont grandes, leur différence £ peut-elle être négligcée. 
: (F) RES et on obtient après l'intégration 
2 \dt, R 


Dans ce cas 
2/a R3P = tY/2GA, (2) 
où on a posé R = 0 à t = 0. Vu que WU = 3 nor, il vient [v. (2)] 


p (t) = 1/(6xG°) — 8-105:+!, 
et la constante de Hubble 


1dR _21 
H= Ra 3 
Chapitre 9 


9.1. De l'équation 
0Q — CydT + T (dp'0T); dr 


on obtient pour une transformation isotherme 
6Q = T (9 p/0T)y dV. 


La variation de la dérivée (9p/0T)y en fonction de T et V, de même que 
l'équation d'état elle-même p = p (V, T), est impossible à déterminer à partir 
des premier et second principes de la thermodynamique. Cela signifie que ces 
principes ne permettent pas de tirer une conclusion univoque quant à savoir 
si l'isotherme zéro (7 = 0) se confond ou non avec l’adiabatique (6Q = 0). 

En-effet, si l'équation d'état du système est telle que la dérivée (0p/0T)y — 
— Cte lorsque T— 0 K (comme, par exemple, dans le cas d'un gaz parfait), 
on a 0Q = 0 à T = 0 K ; mais si le système est tel que (0p/9T)y — Cte/T lorsque 
Te 0 K {ce qui aura lieu, par exemple, dans le cas d'un système dont l'équation 
d'étatest pV = a In bT), on aura 8Q - O à T — OK. La conclusion qu'a T = 
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— 0 K la transformation isotherme se confond avec la transformation adiabati- 
que ne peut être faite que sur la base du troisième principe qui indique qu'à 
T = OK (dp/8T);- = 0 pour tous les corps. Il en résulte que d’après le troisiè- 
me principe ni un gaz parfait, ni une substance dont l'équation d'état est pV — 
— a ]n bT ne peuvent exister lorsque 7 — 0 K, bien que d’après les premier et 
second principes ils puissent exister à toute température. 

9.2. L'erreur commise dans la démonstration indiquée consiste en ce qu’en 
admettant la coïncidence de l’isotherme AB avec l’axe des entropies, on consi- 
dère que le cycle de Carnot est possible à 7, — 0 K. Or, une telle supposition 
contredit le second principe (v. $ 18). 

9.3. L'erreur réside dans la démonstration géométrique de ce que, dans 


l'hypothèse où C# — , l'élément de surface au sommet de l’angle droit formé 


dans le plan V. p par l’isochore critique et l'isobare critique disparaît dans Île 
plan S, T et donc que contradiction avec le premier principe le jacobien D 
dégénère (devient nul). Or, les calculs simples montrent qu'en réalité l'élément de 
surface dV dp ayant la forme d’un rectangle dans le plan V, p au voisinage du 
point critique se transforme dans la plan S. T'en un parallélogramme de forme 
allongée dont la base augmente, lorsque C? — 0, autant de fois (en tendant vers 
l'infini) que diminue sa hauteur (en tendant vers zéro, de sorte que la tangente 
à l’isochore critique dans le plan S, 7 se confond à la limite avec la tangente 
à l’isobare critique), alors que l'aire de la surface du parallélogramme ne varie 
pas tout en restant égale à l'aire du rectangle dVdp. C’est pourquoi D = 1, en 
parfait accord avec le premier principe de la thermodynamique. Ainsi, l’hypo- 
these de (ÉGÉ — oo ne contredit pas cette loi (v. 8 61). 

9.4. L'erreur commise dans cette démonstration est facile à déceler si 
l'on prend connaissance du calcul exact du rendement du cycle de Stirling 
reproduit dans la solution du problème 3.21 


Chapitre 10 
10.1. D'après l'équation de Gibbs-Helmholtz 


sr +T (57). 


où Q, est la chaleur de réaction ramenée à une mole et Q,/(2F), la chaleur ramenée 
à la charge (: étant la valence et F, la constante de Faraday). 

A t = 25 °C. la f.e.m. de la pile $# = 0,96466 V et la partie fournie par le 
réservoir de chaleur a pour valeur 


T (d8/0T), — 4,585-10"° V. 
La chaleur de réaction par 1 C de charge ayant traversé la pile est égale à 
Q, (:F) = 6 — T (96/0T), == (0,96466 — 4,585-10*°) J/C — 0,9188 J/C. 


10.2. Supposons que la réaction chimique qui se produit lorsque la pile est 
parcourue par un courant électrique s'accompagne d’une variation de volume. 
Soient F, et V; les valeurs initiales de l’énergie de Helmholtz et du volume et F, 
et l’,, leurs valeurs après le passage d'une unité de charge. La pression extérieu- 
re p et la température extérieure 7 sont constantes. La diminution de l'énergie 
de Helmholtz est égale au travail dépensé pour transporter une unité de charge 
et a le volume: # et p (VF, — V;). Ainsi, F,— Fs = € + p (Ve — 
— 1). ‘où 


2) —( : LR (2 _ jure 
(<> T Ôp },={ op Tr'P ôp ôp + Vs ge 
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De l’expression dF = — SdT — pdT on trouve (9F/3p}r = —p (0V'op)r; 
par conséquent, | | 
(28/8p)r— Y, — Va. 


Cette formule montre que si la réaction chimique se déroulant dans la pile 
s'accompagne d’une augmentation du volume (V, > 11, lu f.é.m. diminue 
lorsque la pression extérieure augmente, et inversement. Si la réaction se produit 
entre les corps liquides ou solides, la variation de volume est insignifiante, si 
bien que dans un tel cas la f.é.m. est pratiquement indépendante de la pression ; 
quant aux piles à gaz, leur f.6.m. varie de façon notable avec la pression. 

10.3. Dans le cas d'un gaz de Van der Waals, on obtient à partir de (10.8) 
l'équation suivante pour la température d'inversion : 


2 — RTb —0. 


(V—0): 


. Si l'on détermine F à partir de cette équation et si‘on l'introduit dans 
l'équation de Van der Waals, on trouve 7; en fonction de la pression p: 


_ 8 ; LU 3h? 2 
ns (+ TV tr), 


ou, si l’on introduit la température critique 7, = 8a/(27Rb) et la pression criti- 
que pe —= a/(27b°), on obtient 


NT CENT. 
Ti=3Te(1+J/ 1 nn (1) 


Cette formule montre que lorsque p<9p,, il existe deux points d’inversionT; 
et 7: Lorsque la pression augmente, la différence T°— Tr: = 67, 1—p/{(9pe) 
diminue et à p — 9pc les deux points 
d'inversionse confondent en un seul point P 
Ti = 3Tç. Au contraire, aux faibles pres- 
sions, 

T$= 27/4Te = 2a/(Rb). 


i 
T$=3Tc/4= 2a/(9Rb). 


__ Pour la plupart des gaz le point d’inver- 
sion inferieur se situe dans le domaine de l’état 
gazeux. En coordonnées T = p, la courbe 
d'inversion [v. (1)] a une forme en cloche 
(fig. 65). Le domaine de l'effet positif se 3T./4 ST, 2177 OT 
situe à l'intérieur de la courbe. Ces résul- See 
tats s'accordent qualitativement avec les Fig. 65 
résultats de l'expérience. 
10.4. On sait que C,.— Cy- = T (ôp/0T);- (0V/0T),. En tenant compte 
du fait qu'au point d'inversion 7 (9V/0T), — V, on obtient " 


Cp — Cy = V (op/0T)s. 
.. 10.5. L'effet magnétocalorifique (97/0H)s peut’ êtré calculé à partir de 
l'expression donnant la différentielle de l’enthalpie / rapportée au volime du 
corps magnetique | 
di = TdS + Vdp — Jd/. 
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A pression constante on a (0T/0H)s=— —(0J/0S)7;. Mais (+), = 


EX 
MÉARENREME NET 
TU oT nes ]n Cn \ OT }n 


(57 )= ns Fr) 


Pour des substances obéissant à la loi de Curie-Weiss 7 = CH.(T — 6), 
on obtient | 


(Fr) - 


Cette relation montre qu’au voisinage du point de Curie l'effet magnétocalori- 
fique est très intense, ce qui est réellement observé en pratique. 

10.6. Le travail accompli par les forces chimiques dans les transformations 
se déroulant à pression et à température constantes est égal à la diminution du 
pobntte thermodynamique et se détermine par l’équation de Gibbs-Helm- 

oltz (10.2) 
0W 
Wp=Qp+T ( ÔT ] 9 


où @, est l'effet thermique de la réaction. On sait que 


d®=—SdT+Vdp+S p;dN; 
î 
et que dans les transformations isobares-isochores 
do=Y\ Li dV;=dn D UEVi, 
i i 
où dn est le nombre de « réactions à un seul composant » déterminées par une 


même collection de molécules suivant l'équation de la réaction. Le travail 
effectué s'exprime par 


W=—AD—= —An D v=—An D vil Inc; AT In p+uos (T)]. 
î i 
De la formule (10.36) il résulte 47 In Ke (p, T) = — kT à vin p— 


? 
—Y Vilos (7), ce qui donne W—=AnkxT (In Ke—Y vi In ci). En déterminant 


i 
à partir de cette relation la dérivée (9W/0T), et en l’introduisant dans les 
formules (10.2), on obtient 


TE -) nn Qz 
57), = 77 > 


ce qui montre que l'influence de la température sur À, et donc sur la condition 
d’équilibre par rapport à une certaine réaction chimique se détermine par l'effet 
thermique Q, de cette réaction. 

10.7. Considérons un système hétérogène à # phases et k composants, à une 
température 7 constante, sous une pression p, et cherchons la condition d’équili- 
bre d’un tel système. 

La condition d'équilibre générale est constituée dans ce cas par l'égalité 
6® = 0. Le potentiel thermodynamique @® d'un système hétérogène vaut la 
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somme des potentiels thermodynamiques @i des phases constitutives: 


n 
D= S DilT. p, Ni, ..., Ni) (1) 
i=1 
avec 
ñ . 
2 Ni=N; (j=1, 2, .…., k). (2) 
Li à: 


Ainsi, il s’agit de trouver le minimum de l’expression (1) pour des relations 
supplémentaires (2). Pour déterminer les conditions sous lesquelles ce minimum 
est atteint résolvons le système d’équations suivant: 


n R 
=S N 00 _ syi is vi — 
Î=1 jo=i 4 J 
ñn = 
Nt— — ° 
SO ôNi=O (j=1, 2, .... k). (4) 


im 


Si l’on multiplie chacune des équations (4) par le facteur À; correspondant 
et si l’on ajoute les équations ainsi obtenues à l'équation (3), on trouve 


ñn kR 
D > &i+A9 6 —0. (5) 
i=i j=i 
Les variations N° étant liées par k équations (4), 4 variations sont dépen- 
dantes, par exemple, les variations du nombre de particules de chaque oups 
sant faisant partie de la première phase ÔN1 (j = 1, 2,..., k). Choisissons les 
facteurs À; de telle sorte que les coefficients devant les variations dépendantes 
de ôN'; dans l’équation (5) s’annulent. Danc ce cas À; = — u; et l'équation ne 


comprendra que des termes en variations indépendantes Ni (t Æ 1): 


n R 
À D (ju); 0, 


in 2 j—1 
d'où 
ni=p} G=1,2, ...,k 1=1,2, ...,n) 
ou L t 
pi=pi=pi=...=u, 
us=p=u"=...=p000), 
DRE UE UE, 


c'est-à-dire qu’à l’état d’équilibre d’un système hétérogène les potentiels chi- 
miques de chaque composant sont égaux dans toutes les phases. 

10.8. La réaction de formation du gaz à l’eau se déroule sans variation du 
nombre de moles. Cela signifie que 


__ CH20fco _ 9,46-9,46 


AD moe Un 
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10.9. 
VHe = 1, Vie = 4, vi =2, CH.C1./CH1 = Ke= K hp. 
Si z moles parmi a = 8,1 moles de H, réagissent avec le même nombre de 


moles de 1; (du nombre total de b — 2,94 moles) en formant 2r moles de Hi, 
on a en équilibre 


LE 8.1—7 = b—zxz _ 2,94—7z ___ 2x 2x 
Hs: a+b 11,04 * ‘Is ab 11,04 ? “HI ab 11.04 ? 
ce qui donne 


(8,1 — x) (2,94 — r)/(4r°) — 0.01984, 


d’où r = 2,82. Le nombre de moles de HI à l'équilibre nr — 5,64. 
10.10. De l'expression du = —s< d7 +- vdp on trouve v = (du/ap)-: en 
utilisant la formule (10.39), on obtient 


(TE), FT 


et à température constante 
p: 


kT 1n = \ v dp. (1) 
P1 


Cette équation sert de base à la méthode de détermination de la fugacite. 
Supposons que l'on connaisse l’isotherme 1-2 (fig. 66) d'un gaz réel jusqu’à des 
pressions p, pour lesquelles dans les 
P limites de l'erreur de l'expérience, le 
comportement d'un gaz réel ne diffère 
pas de façon appréciable du comporte- 
ment d'un gaz parfait. Considérons 
dans un certain intervalle de pression 
les isothermes tv (p) des gaz réel et 
parfait. 
Suivant la formule (1) on a pour 
les gaz réel et parfait 


p 
f 
KT In ph | VdP=S 42po 
Pi 


où S est la surface. 
Pour un gaz parfait on a 


p 
PU a 
Fig. 66 dr = | vdp=S param 
Po 


Par définition, la pression p, étant choisie de telle sorte que po = p* Æ fo 
la fugacité f pour une Valeur quelconque de p se détermine à partir de la rela- 
tion *) 

Inf— In p = w/(kT). 
où w est la surface 4 4A’24. 


*) Les valeurs de f sont données pour différentes pressions et températures 
dans les aide-mémoire de thermodynamique. 
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10.11. Le troisième principe de la thermodynamique peut être utilise 
indirectement pour la détermination de la constante entropique d'un gaz par- 
fait. En effet, considérons une substance dont la phase solide est en équilibre 
avec sa phase gazeuse. Les potentiels chimiques des deux phases doivent être 
Cgaux : LU: — Le. —— 

Mais L = u — Ts + pv et donc les potentiels chimiques du gaz et du 
<orps solide ont pour valeurs respectives 

Ua = Uz — Ts3 + pre 
et par voie de conséquence il vient 
RTInp=lu-u+pru—u)l+ cp TInT— Ts + Tso 
T 
OÙ Se — (2 d7 (suivant le troisième principe de la thermodynamique), et 


0 
l'expression entre crochets traduit la chaleur de sublimation Q. On peut donc 
écrire 


T 
se L 
So — TT CP In T + \ 7 IT+R In P. 
0 


Si l'on détermine expérimentalement ©, c,, p et T, on peut calculer au 
“moyen de cette dernière relation la constante entropique du gaz s,. 

10.12. Le nombre de degrés thermodynamiques de liberté est donné par 
l'équation f=k+2— n. 

a) Le système comporte une phase gazeuse (vapeur). une phase liquide 
(solution) et deux phases solides, et donc nr = 4. Le nombre de composants est 
égal au nombre de parties constitutives chimiquement indépendantes: H,0, 
N aCI et KCI, si bien que k = 3. Par conséquent, f = 1. Le système à un seul 
-degré de liberté est dit monovariant. Dans un tel système on peut modifier la 
température ou la pression ou la concentration d'un des sels de la solution sans 

-que soit changé le nombre des phases. 

b) & — 3, n — 5 (solution, trois cristaux, vapeur d eau) et donc f = k + 
+ 2— n —= 0. 

c) k = 3 (eau, sucre, kérosène), n — 4 (Vapeur, deux solutions, glace), 
-Ce qui donne f = 1. 

10.13. La règle des phases ne sera pas modifiée. En effet, si à toutes les pha- 
ses du système manquent au total m composants, le nombre de variables diminue 
de m, mais le nombre d'équations pour les potentiels chimiques se trouve dimi- 
nué lui aussi de mn. 

10.14. Soit un système pranqus constitué de deux liquides volatiles et 
de leurs vapeurs (par exemple, l’eau et l'alcool liquides et en vapeur). Considé- 
rons que le liquide est la première phase et la vapeur, la deuxième phase. 

Le comportement des systèmes binaires se décrit par l’équation de Gibbs- 
Duhem (10.58) 


(SNS — S'NE) dT — (V'NS — VAN) dp + (NINS — NINS) du, = 0. 


. Etablissons à l’aide de cette équation certaines des propriétés des systèmes 
inaires. 

.. 1. Cherchons la variation de la pression en fonction de la concentration 
-d'un composant quelconque (du premier, par exemple) à température constante 
(utilisons au lieu de la concentration le potentiel chimique qui est proportionnel 
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au logarithme de la concentration). A partir de la formule (10.58) on obtient. 
CS 
Gus Tr  V'NEVINe VNEEVNS qu} 
I n'est pas difficile de montrer que le dénominateur de cette expression. 
est supérieur à zéro. En effet, V” = vi N£ + 13 N: (où V” est le volume de la ileu- 
xième phase, 1 et # sont les volumes par particule respectivement du premier 
et du deuxième composant de la deuxième phase), d’où il vient 


VNS = ENUNs + cd. 
D'une manière analogue 
V' = viNi + vENs et VN, = wNINS 

Par conséquent, V/N5 — V'NS = ENTUNs — NN Hu > 0, 
parce que > vi et 5 > r, (pour des températures éloignées des valeurs criti- 
ques). De ce fait. si Vi/V, > Vi: N, (le rapport du nombre de molécules du 
premier composant au nombre de molécules du deuxième composant est plus 
grand dans la vapeur que dans le liquide, c'est-à-dire que la vapeur est plus. 
riche en premier composant que le liquide), on a (ôp/8)r > 0. 
. Ainsi, La pression de la vapeur dans le mélange croît [(0p/8m)r > 0] avec 
l'augmentation de celui des composants (premier composant) dont la phase vapeur: 


c' c\ A c 


Fig. 67 


est plus riche ou. autrement dit, est volatile celui des composants d'un mélange: 
binaire dont l'adjonction augmente la tension de la vapeur dans le mélange (premie-- 
re règle de Konovalov). De cette règle il résulte que si on augmente la concen- 
tration d’un composant dans la phase liquide, sa concentration dans la phase. 
vapeur augmente elle aussi. En effet, l'inégalité Ni/N° > N;/N3 montre que 
l'augmentation de V; doit entraîner une augmentation de V;, sinon l'inégalité 
en question ne sera plus vérifiée. Cela signifie que los deux courbes d'équilibre. 
entre les phases doivent à la fois monter ou descendre en fonction de la concentra- 
tion, ce qui est confirmé par l'expérience. 

Les propriétés des systèmes binaires sont représentées dans des diagrammes 
d'état, où l’on porte en abscisses la concentration et en ordonnées, la pression, 
ou la température. Le point O (origine des coordonnées) correspond à la substan- 
ce pure du deuxième composant (ce = 1, c, = 0) et le point 4, à la substance: 
pure dù premier composant (e, = 1. € = 0; c, + ce = 1) (v. fig. 67). 

La fonction p (c1) est représentée dans Île diagramme c-p (fig. 67): le. 
ques et. la vapeur caractérisés par la même pression p, ont des compositions - 
différentes c et c. Conformément à la première règle de Konovalov, une aug-- 
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mentation de la concentration dans la phase liquide (passage de À à B) entraîne 
une augmentation de la concentration aussi dans la vapeur (passage de 4’ à B’). 

2. Si la pression est maintenue constante. la température d'équilibre entre 
les phases binaires se détermine complètement par la composition de l’une des 
phases. L'’équation (10.58) permet de déterminer la variation de la température 
d’'ébullition du mélange en fonction de la concentration à pression constante : 


: OT ) OO ONENG=NENS NiNE—NIUINS 
CI p S'NS—S'Ns SUN =S"T d. . 

Le dénominateur du second membre de cette expression étant, de mème 
que celui de l'expression (1), supérieur à zéro, on a (07/au), << 0 pour Ni/N: > 
> Ni Ns, c’est-à-dire que l’adjonction d’un composant plus volatile (du com- 
posant pour lequel la vapeur est plus riche que le liquide; dans notre cas, du pre- 
mier composant) cs effet de réduire la température d’ébullition. La variation 
de la température d’ébullition d’un système binaire en fonction de la concentra- 
tion à pression constante est représenté dans le diagramme T-c (fig. 68). 

3. De l'équation fondamentale pour les systèmes binaires il ressort que 
si le mélange binaire est tel que la courbe représentative de la tension de la vapeur 


Liquide 


| 
| 
| 
Ù 
Ù 
Ù 
l 
| 


Fig. 69 


(ou la courbe de variation de la température d'ébullition) de ce système passe par un 
marimum ou un minimum par suite de la variation de la concentration (fig. 67, 68). 
Ja composition du liquide et de la vapeur en ces points extrémauzx est la même(deuxie- 
me règle de Konovalov). En effet, pour (9p/41)r = 0 l'équation (1) donne 

NUNs = Ni/N:, c'est-à-dire que les deux phases ont la même composition. 

Les règles de Konovalov ont une grande importance pour la technique de 
la séparation de mélanges, par exemple, par distillation. 

Aux points extrémaux, il est impossible de séparer par distillation un com- 
posant quelconque du mélange parce que dans ce cas la composition des compo- 
sants est la même aussi bien dans le liquide que dans la vapeur (fig. 69, 70). 
Les chimistes considéraient initialement qu’en de tels points le système binaire 
était un composé chimique et non un mélange. Une telle conclusion est pourtant 
erronée parce que la composition d’un tel mélange dépend de la température. Or, 
ceci se déroule non pas aux points extrémaux, mais sur la branche descendante 
ou ascendante de la courbe, lorsque la composition des phases n'est plus la 
même. Par ébullition (distillation) on peut faire sortir un des composants. c’est- 
à-dire séparer le mélange. Si le mélange est soumis à une ébullition de longue 
durée, le composant plus volatile sera évaporé et sa quantité dans le liquide 
diminuera parce qu'aux points extrémaux les quantités de composants passant 
en vapeur seront différentes. 
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10.15. La fonction u,, dépend uniquement de v et 7, elle est indépendante 
des propriétés de la substance qui constitue les parois de l'enceinte. Cela découle 
immédiatement du second principe de la thermodynamique. En effet, soient 
données deux enceintes À et B dont les parois constituées de substances diffé- 
rentes sont mises en contact avec des réservoirs thermiques portés à une même 
température T. Supposons que dans ces enceintes soient établies des valeurs 
differentes de u, pour une même partie déterminée du spectre. Projetons une 
petite ouverture pratiquée dans l'enceinte À sur une même petite ouverture pré- 
sentée par les parois de l’enceinte B. Couvrons les ouvertures par de verres colo- 
rés en les choisissant de telle sorte qu’ils ne laissent passer que la lumière de 
celle des particules v à laquelle correspondent les différentes valeurs de u,. Admet- 
tons, par exemple, que la valeur de «.,, est plus grande dans l’enceinte À que dans 
l’enceinte B. Dans ce cas l'énergie reçue par B de la part de À est supérieure 
à l'énergie émise par B en sens inverse. Cela signifie que la température du 
réservoir entourant À diminuera, et celle du réservoir entourant B augmentera 
jusqu'à l’instant où les deux valeurs de u,, deviennent égales l’une à l’autre. 
La différence de température qui en résulte pourrait être utilisée pour la produc- 
tion de travail à l’aide d'une machine thermique. Cela signifie que la diffé- 
rence entre les valeurs de u, pour les enceintes À et B aurait rendu possible la 
réalisation du moteur perpétuel de seconde espèce. C’est pour cette raison qu’en 
vertu du second principe de la thermodynamique les valeurs de z, à toutes les 
fréquences doivent être égales dans les deux enceintes indépendamment de la 
substance dont sont constituées leurs parois. 

10.16. On sait qu'une ouverture pratiquées dans une enceinte fermée se 
comporte comme une surface noire et que l'intensité et la composition spectrale 
du rayonnement intérieur qui s'échappe par cette ouverture est identique au 
rayonnement du corps noir à la temperature 7. Calculons l’énergie émise dans 
l'intervalle de fréquence dv en 1 5 par l’enceinte à travers une ouverture de surfa- 
ce dS, lorsque la densité de rayonnement dans l'enceinte est u.. 

L'énergie de rayonnement dans l'intervalle dv sortant par l'ouverture en 1 s 
suivant la normale à dS dans l'angle solide dw est évidemment égale à la par- 
tie dw/(4x) de l'énergie émise dans un cylindre de base dS et de hauteur c (c étant 
la vitesse de la lumière) : u,dv dScdw/4n), alors que l'énergie de rayonnement 
sortant de l'ouverture sous un angle 0 par rapport à la normale s'exprime par 


u,dv dScdw cos 8/(4x). (1) 
L'énergie totale dans l'intervalle dv sortant de l’ouverture en 1 s de déter- 


mine par l'intégration de l’expression (1) sur l'hémisphère. 
Puisque dw = sin 0 d0 d, l'énergie cherchée a pour valeur 


N/22 
1 | on: _ 1 S 2 
7 uvdv dSe \ \ cos 6 sin 6 d0 d = —— uy dv dSe. (2} 
0 0 


D'un autre côté, l’émittance énergétique spectrale de l'ouverture est la 
même que celle d’une surface noire de même aire, à savoir 


e., dSdv. (3) 
En égalant entre elles les expressions(2) et (3), on obtient la relation suivan- 
te: 
E, = cu/4 


entre l’émittance énergétique spectrale du corps noir et la densité de rayonne- 
ment de même fréquence à l’intérieur de l'enceinte. 

10.17. LME lsion d'un photon de fréquence v est égale à hv/c. Si 0 est 
l'angle sous lequel de photon tombe sur un miroir, la variation de son impulsion 
par suite du choc sur le miroir sera égale à 2hv cos8/c, parce que c'est seulement 


SOLUTIONS DES PROBLÈMES 383 


sa composante normale qui varie. Si le rayonnement incident est totalement 
diffusé, le nombre de photons tombant suivant toutes les directions sur un élément 
de surface est le même. Cela signifie que si 1 cm contient n photons, la densité 
de photons dont la direction de mouvement est comprise à l’intérieur d’un angle 
solide do est égale à pdw, où p ne dépend pas de 8 et se détermine par la condi- 
tion que la densité totale est p = n/(4x). Ainsi, le nombre de photons tombant 
en 1 s sur une surface de 1 cm* dans l’angle solide dw dont l’axe est incliné sous 
l'angle d'incidence 8 est égal à pc cos0 dw, et la pression exercée par ces photons 
s'exprime par 


(2hv/c) cos 8-ps cos 8 do = nhv cos*0 sin 6 d86. 


La pression totale de rayonnement en équilibre thermique s'obtient par 
l'intégration de cette expression sur tous les angles d'incidence: 


x/2 h 

, . _nhv__u 
p=nhv \ cos 0 sin 9 dô=— = F 

0 


où u est la densité d'énergie de rayonnement. 

10.18. Si dE est l'énergie émise dans un intervalle de spectre limité par 
les longueurs d'ondes de À à À + dÀ ou par des fréquences correspondantes de v 
à v + dv,on a dE = u1 | dA | — us | dv |, et la courbe de répartition spectrale 
du rayonnement est construite comme une courbe de variation de u\ en fonc- 
tion de À ou de ., en fonction de v. Comme À = c/v, on peut écrire 


| dA /À = | dv l/v et u, = luc. 


Cette relation montre que les positions des maximums des fonctions ui et u., 
ne sont pas confondues, parce que les valeurs de À pour lesquelles u; et Au, 
sont maximales différent et, par voie de conséquence, la longueur d’onde À,, et 
la fréquence v,, qui se rapportent au maximum de la fonction u, ne corres- 
pondent pas l’une à l'autre (Am Vm # c). 

On peut s’en assurer directement en déterminant v,, à l’aide de la formule. 
de Planck pour la densité spectrale d’émittance énergétique dans l'échelle des 
fréquences : 

. — 8av? hv __ BnkiTS 9 . 
VU 3  exp{av/(kT)]—1  ch3  expr—1 
Àm à l’aide de la même formule de Planck dans l’échelle des longueurs d'on- 
es: 
,, — 8me 1 __ BnkiTS 2x5 ey 
4 75 explhc/(AKT)]—1 chi  expr—1 ‘ £ 
où z — hv/(kT) = hc/(kTÀ). 
En dérivant la formule (1) par rapport à v, on obtient l'équation 


TZ —— 
1—exp(—z) 


3. (3) 


qui possède une solution zx = 2,8412 conduisant à la loi du déplacement 


Tlvm = TA = 0,005097 m-K. 
En dérivant la formule (2) par rapport à À, on obtient l'équation 


LT 


des) (4). 
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qui conduit à r = 4,9651 ou à la loi du déplacement de Wien sous sa forme 
ordinaire 
}kmT = 0,002896 m-K. 


I1 en résulte que le maximum de la fonction u., tombe sur la fréquence vh 


à laquelle correspond la longueur d'onde À qui est égale à 4,9651/2,8214 — 
= 1.759 fois la longueur d'onde À, correspondant au maximum de la fonc- 
tion u;. 

Le fait que les maximums des fonctions u; et u.,, ne coïncident pas tient 
à ce qu’à des intervalles égaux de longueurs d'ondes ne correspondent pas des 
intervalles égaux de fréquences. Si toute la surface limitée par les courbes 
représentatives de ux et u, est divisée en un grand nombre de bandes verticales, 
le rapport des surfaces des bandes dans l’un et l’autre cas représentera une 
<ertaine répartition de la densité d'énergie suivant le spectre qui ne sera déter- 
minée que par le choix de la largeur de ces bandes. La fonction u; donne la répar- 
tition spectrale de l'énergie par des intervalles égaux de longueurs d'ondes dÀ. 
La fonction u, donne une autre répartition, lorsque les intervalles égaux sont 
représentés par les différences de fréquences dv qui ne sont pas égaux à dA. 
D'une façon He chaque nouvelle fonction de la longueur d'onde portée 
<en abscisses donne sa solution à la question de l'égalité des intervalles de 
spectre et sa propre position de maximum de rayonnement. 

Pour éliminer cet arbitraire relatif à la position du maximum de rayonne- 


ment il faut porter en abscisses une grandeur adimensionnée 7 d (InÀ) = 
SEA Id, ,1dvl 


| à UyV—— et les 
densités spectrales corresponcantes d'émittance énergétique uy, = u; À = u, v 
auront des maximums confondus pour une longueur d'onde À = C/Vm déter- 
minée à partir de l'équation 


= |[dinv|. On aura alors dE = u; À 


T = 
Sex —*? (5) 


qu'on obtient en annulant soit L (u, v), soit st (u;, À). 

Cherchons la racine de l’équation (5). En écrivant cette équation sous la 
forme 4 (1 — e”*) = x, on remarque que sa racine doit être voisine de 4. Aussi, 
en posant z — 4 — «, obtient-on pour «& l'équation 4ete* = &. Etant donné 
la petitesse de &« on peut remplacer e% par 4 + «, ce qui donne 

1 


= raes 1 007 


JL 


æt donc 
z = RVM/(AT) = hc/(Âm AT) = 4 — & = 3,9207. 


On a finalement 
hmT = 0,003668 m-K. 


On procède de la même on pour résoudre les équations (3) et (4). 
10.19. Suivant la formule de Planck la densité d'émittance énergétique dE 
dans une portion de spectre de v à v + dv ov de À à À + dA s'exprime par 
8h vs dv 
on LE cs exp{hav/(kT)] —1 ” 
ou 
Srthe dA 


RE CT 1 771 5) E D 
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alors que d'apres la loi de Stefan-Boltzmann la densité totale d'émittance 
énergétique est égale à u = oT%. Aussi, la densité spectrale relative d’émittance 
énergétique dans la HOUSE de spectre v; v + dv ou dans l'intervalle À ; À + dA 
correspondant a-t-elle pour valeur 


= Uv dv LH 8rnk14 Zi dv 
TT oTS — chôov expr—1 
ou 
4 4 
= uà dé, _ 87 z di 


oT* cho? expr—1 


où z = hV/(ET) = hc'(ART). 

En dérivant par rapport à z (c'est-à-dire par rapport à la température 7) 

n importe laquelle de ces expressions et en annulant la dérivée dn/dz on obtient 
l'équation 

a — 

1—exp(—r) 


d'où r = hc/(AkTm) = 3.9207 et ÀTm — 0,3668 (où Tn est la température 
à laquelle la densite spectrale relative d'émittance énergétique sur la portion de 
spectre À ; À + dÀ ou v; v+dv est maximale). Les expressions donnant n mon- 
trent que la valeur maximale de n possible pour chaque longueur d'onde À 
sera la même dans tout le spectre si la valeur relative dA/A = | dv | /v — 
= | din v]| est constante dans toute l'étendue du spectre. 

10.20. Si le système subit une détente adiabatique sans production de 
travail. son énergie interne reste inchangée. On peut donc écrire U = GTV — 
= oT$ (VF + V,), d'où T/T, = W (V + V)/V. Etant donné que S — 407%V/3— 
= 4U/(3T) et S, = 4U/(3T;), on obtient 


SAS = TITiet S/S = ÿ(V + Vi)/V. 


10.21. La loi de Stefan-Boltzmann u = o7* et l'expression p = u/3 sont 
valables également pour des systèmes soumis à l’action d'un champ de gravi- 
tation. D'un autre coté, il est vrai également que la pression et la densité d'émit- 
tance énergétique sont plus grandes au niveau inférieur qu’au niveau supérieur. 
Le fait est que le coefficient © intervenant dans l’expression de la loi de Stefan- 
Boltzmann dépend de la vitesse de la lumière dans le vide, mais dans un champ 
de gravitation cette vitesse n'est pas constante. 

10.22. Les rayonnements de divers corps introduits dans une enceinte 
à parois blanches sont en équilibre thermodynamique bien que les températures 
de divers rayons soient différentes. Cet équilibre n’est pas stable, parce que 
son entropie n’est pas maximale. Mais si l’on introduit dans l'enceinte un grain 
de poussière, on obtient des rayonnements en équilibre correspondant à un 
équilibre stable à une même température pour tous les rayons. 

L'équilibre stable entre les rayonnements de différentes fréquences s'éta- 
blit lorsque l'entropie prend sa valeur maximale 


4, 


© 


S = \ S (v)dv (1) 


0 
co 


si l'énergie (ou la densité d'énergie) u = ( u (v) dv reste constante. Cela signi- 
0 

fie que lors du transfert de l'énergie, aussi petite que possible, du rayonne- 

ment d’une fréquence au rayonnement d’une autre fréquence la variation d'en- 

1/2 25—0428 
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tropie ÔS = O0 pour ôu = 0, c’est-à-dire que 


ÔS — ( ôS (v) dv — \ AOL (v) dv =0 
0 0 


œ 


pour ôu = | ôu (v)dv = 0. 


0 
En multipliant la dernière égalité par le multiplicateur de Lagrange (— C) 
et en l’ajoutant à la première égalité, on obtient 


œ 


Les groupes de rayons monochromatiques distincts étant indépendants les uns 
des autres, l’expression à intégrer est nulle, par conséquent, dS (v}/ou (v) = C. 

La grandeur C a pour chaque rayonnement du corps noir une valeur déter- 
minée, la même pour toutes les fréquences. 11 s'ensuit qu'elle ne peut être fonc- 
tion que de la seule température et, comme nous allons le montrer, elle est 
égale à 1/7. En effet, supposons qu’une enceinte de volume V = 1 = C!° re- 
çoit une certaine quantité de chaleur, de sorte que la température de rayÿonne- 


ment devient 7 + d7. Dans ce cas l’entropie S subira une variation dr dT = 


5 Fe 7 d7, parce que T dS = du (à V — Cte). Mais de l'équation (1) on tire 
ds _ ( a (x) © Au (x) 
dS __{ dS(1) du(v) uv) ,. 
T n] Guy) 07 C0 \ "OR 
0 0 


c'est-à-dire que dS/d7T = Cdu/d7, d'où C = 1/T. 

Ainsi, le rayonnement en équilibre thermique (qui s’établit dans l'enceinte 
après l'introduction d'un grain de poussière) est représenté par un système de 
rayons en équilibre stable à une même température que celle du grain de pous- 
sière ou des parois. 

10.23. Raïisonnons par l’absurde : supposons qu'après une détente adiabati- 
que équilibrée de la densité u, jusqu'à la densité u, le rayonnement cesse d’être 
noir d’après sa composition spectrale. Vu que le rayonnement est un système 
à l'état d'équilibre stable. si le rayonnement ”, est mis en contact avec un corps 
à la température 7, avec lequel il sera en équilibre (c'est-à-dire que l'énergie 
totale du rayonnement sera inchangée). le rayonnement u, deviendra noir avec 
le temps. Le système passera à l'état d'équilibre sans variation de l'énergie 
totale, ce qui est lié à l'augmentation de l’entropie. Cela signifie que l’entropie 
du rayonnement noir de densité ”., doit être plus grande que l’entropie du rayon- 
nement noir à l'état initial de densité u,. 

Considérons maintenant le processus inverse de compression adiabatique 
jusqu'à la densité initiale u,. L’entropie du rayonnement ne variera pas, mais 
d’après notre supposition la composition spectrale du rayonnement est différente 
de celle du rayonnement noir à la température initiale 7,. En même temps, 
l'entropie du rayonnement à 7, est plus grande que l'entropie du rayonnement 
noir pour une même énergie. Après la mise en contact avec le corps à la tem- 
pérature 7, ce rayonnement deviendra noir. correspondant à l'équilibre stable, 
mais ce passage à l’état d'équilibre stable doit être lié à la diminution de l’en- 
tropie sans compensation aucune dans l'extérieur, ce qui est en contradiction 
avec le second principe de la thermodynamique. 
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Ainsi, par suite d’un processus adiabatique, le rayonnement du corps noir 
se transforme en rayonnement noir à une autre température. 

10.24. A l'état d'équilibre, le champ de rayonnement peut être représenté 
par un ensemble d'ondes stationnaires dans une enceinte à parois à réflexion 
totale. Dans ces conditions, à chaque fréquence propre v correspond un système 
d'ondes stationnaires de longueur d'onde À. 

Pour qu'une onde stationnaire se forme sur un tronçon de longueur a, il 
faut que cette longueur comprenne un nombre entier de demi-longueurs d'onde : 


a = n(À/2), 


où n est un nombre entier positif. Pour qu’une onde stationnaire s’établisse 
dans une direction déterminée à l’intérieur d’un cube d'’arête a et de volume 
Y — a%, trois conditions doivent être satisfaites : 


a cos æ — L'(À/2), a cos B =: m (A/2), a cos y — n (À/2), 


où cos &, cos B, cos y sont les cosinus directeurs de l'onde; !, m, n, des nombres 
entiers. Etant donné que cos? & + cos © + cos® y = 1 et À — c/v, on a 


(2av/c}° = LE + m?+ n°. (1) 


A tous trois nombres positifs !, m, n correspond une oscillation propre. 
Le nombre d'oscillations propres dans l'intervalle de fréquence dv s'obtient 
à partir de la représentation géométrique de l'équation (1). Prenons les nom- 
bres !, m, n pour coordonnées cartésiennes d'un point dont la distance à l'origine 
des coordonnées est 


R=Vl+m'+n?— ave. 


A des oscillations propres situées dans l'intervalle de fréquences v; v + dv 
correspondent tous les points ayant des coordonnées entières et contenue dans 
l'octant positif entre les surfaces sphériques de rayons À et À + dA. Etant 
donné que chaque cellule de volume 1 renferme un seul point, le nombre total 
de points est égal en moyenne au volume limité par ses surfaces sphériques, 
c'est-à-dire que 

4nR°dR/8 — v° dv 4na%/e3. 


Chacune des oscillations propres ayant deux directions de polarisation, le 
nombre d'oscillations propres dans l'enceinte dans l'intervalle de fréquence v; 
v + dv sera deux fois plus grand et sera égal à 


Z (v) dv = v° dv8nV/cs. 


Nous avons raisonné sur une enceinte cubique V, mais d’après le théorème 
de Weyl, si l'enceinte est suffisamment grande, le résultat obtenu ne dépend 
pas de sa forme. 

10.25. Vu que d’après (10.71) 


on a 


Par conséquent 


$S—= 


s(v, T)dv= + o73, 


Or ÿ 


d'où on obtient 


22° 
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: v 
s(v, T)=v*p (+). 
10.26. Pour un rayonnement en équilibre thermique on a 
U = oTV et p = oTi/3, 
ce qui donne Cy = 407%V, et la capacité calorifique spécifique à volume con- 
stant (en tenant compte que o = 7,64-10-16) a pour valeur 
Cy = 40TS = 30,56-10716 T3J/ (K - ms). 
Vu que pour le rayonnement la transformation isobare est en même temps 


une transformation isotherme, C;, — Cr — ©, car la capacité calorifique à tem- 
pérature constante est égale à l'infini. Cela résulte également de la relation 


puisque la pression de radiation ne dépend pas du volume. Il s'ensuit que 
= Chly= ©, Cp Cy = >. 
L'énergie d'une mole de gaz monoatomique vaut: 


3 
Us; RT ; 


la capacité calorifique par mole (molaire) : 


Cy= SR; 


la capacité calorifique spécifique: 


nt 2. = em? 
Moy gas 7 Nm 
Ainsi, 
RAY JRA2  5,6.10-18T 3. 


A la température ordinaire (— 300 K) le rapport des capacités calorifiques 
est men petit. Ces grandeurs ne deviennent comparables qu'à T = 
._ 10.27. L'énergie interne U d’un plasma vaut la somme de l'énergie ciné- 
tique U,Ar de mouvement désordonné des particules(énergie interne d'un gaz 


parfait) et de l'énergie moyenne £. de leur interaction électrostatique : 


U= Upar + Ue. 
2N 
Ici, Upar = CvT +U, = » em, où op; est le potentiel de champ 


i=1 | 
créé par toutes les autres charges à l'endroit où se trouve la i-ième charge. 
_ Dans le cas d'un plasma constitué par des particules de deux espèces char- 
wées de signes contraires on a 
Ue = 1/2 Nep* — 1/2 Ne p = 1/2 Ne (p* — p”), 


où q* (p7) est le potentiel de caen produit par toutes les charges excepté la 
charge positive (négative) donnée à l'endroit où se trouve cette dernière. 


SOLUTIONS DES PROBLÈMES 389 


Cherchons q* et @-. Il est évident qu'à proximité immédiate d une charge 
donnée e ce sont les charges designe contraire qui prédominent. Si à une certaine 
distance r de cette charge la concentration de charges positives est n°, et celle 
des charges négatives n-, la densité de charge en cet endroit est PU e(n*—n"}). 
Le potentiel de champ engendré par toutes les charges (y compris la charge e) est 
donné par l'équation de Poisson Ag (r) = — 4xp (r). , 

Les particules chargées se trouvent dans ce champ (self-consistent) qu'elles 
ont créé elles-mêmes. Leurs concentrations rn* et #7 en un endroit donné se 
déterminent par la formule de Boltzmann (analogue à la formule barométrique 
donnant la densité de particules dans un champ de gravitation à une altitude Z: 
n (2) = ne” "SZ/RT) ; 

nt (r) = nge PART) et n°(r) = nge P/T), 
où 7 est la température thermodynamique; k = R/N, la constante de Boltz- 
mann; ro — N/V, la concentration moyenne de particules chargées d'un seul 
signe. Ainsi il vient 
p=eng(e (AT) RS/URT)], Gp 4rens fes P/A TT) e-eg/RTI], 

Dans le cas d'un plasma raréfié, l'énergie électrique moyenne de la char- 
ge ep est petite par rapport à l'énergie de l'agitation thermique de la particule 
transportant cette charge qui est égale à 3/2 KT, si bien que e“®/@D = 4 + 
+ ep/(kT) et A = xp, où x° = 87e no/(kT).. 

Le champ étant pourvu de symétrie sphérique, V*® = _. (rq). Il en 
résulte que _ (rœ) = %° (rp), d'où 

ro = Cie *T + Ce“ et or) = (Cr/r) 7" + (Cofr) e7*7. 


La constante C, = 0, sinon le potentiel à une grande distance (r— c) 
de la charge considérée aurait une valeur infiniment grande, ce qui n'a pas de 
sens. Ainsi, 


p (r) = (Cr/r) ee. 


Le potentiel du champ produit par toutes les charses, sauf la charge donnée e 
au point distant de r de cette charge, est évidemment égal à 


Pa (r) = (Ci/r) ET — e/r, 


et au point où se trouve la charge elle-même (r = 0) 


4 1 . 
q*= lim — (Cie *7 —e)= lim nee Ci Caur+ 5 Ci (un... —e|= 
r-0 7 r-0 | 


Ci é 


= ]im —Cix. 


r—0 
à Pour que cette grandeur ait une valeur finie, il faut poser C; = e, ce qui 
onne 


p* = — ex et g= ex, q(r) = <e-* et qu) = + (87 — 1). 
p4 


La formule exprimant q (r) montre que le potentiel du champ au voisinage 
de la charge e dans le plasma décroît suivant une loi exponentielle. C'est là 
que réside une différence de principe entre le plasma et un milieu diélectrique 
homogène dans lequel le potentiel du champ produit par une charge extéricure 
est e fois lus faible que dans le vide à toute distance de la charge. 

Il est essentiel de noter que le potentiel q (r) est créé par la charge e et tou- 
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tes les autres charges du plasma; il ne doit pas être considéré comme un poten- 
tiel de l'interaction double des particules mises sous écran. 


La grandeur d = 1/x — Y kTV/ (8xe°N) qui caractérise la vitesse de dimi- 
pution du potentiel de champ dans le plasma lorsque la distance à la charge e 
donnée augmente, c’est-à-dire la profondeur de pénétration d’un champ électri- 
que extérieur dans le plasma, est appelé rayon de Debye. La décroissance de ce 
potentiel, plus rapide que la décroissance coulombienne, s'explique par le 
fait qu'autour de la charge considérée il se forme un nuage de particules de 
signe contraire. Ainsi, 


le=taNe(p—qg)= —Netx= —eNjd= — Ne VBneiN (ATV), 
U=CyT--Net VEneN/(KTV). 


Alors que l'énergie interne ULar d'un gaz parfait est indépendante du 


volume, l'énergie E. est inversement proportionnelle à JV’, et dans un plasma 
fortement raréfié (V — oo) U,-+ 0 du fait que l'interaction entre les particules 
tend vers zéro. 

10.28. Supposons que dans le volume V, à la température T, le rayonne- 
ment soit en équilibre avec un gaz parfait constitué de électrons. Lorsque deux 
phases d’une réalité objective sont en équilibre entre elles, les potentiels chimi- 
ques de ces phases sont égaux et donc le potentiel chimique pu’ du gaz électronique 
est égal au potentiel chimique pu” = 0 du rayonnement, ce qui donne 


u=u — Ts + pr = 0, (1) 


où u”,s’, c’ sont respectivement l’énergie, l’entropie et le volume par un électron 
de gaz et 


nai kT (2) 


mc* étant l'énergie au repos de l'électron et 5 kT, son énergie cinétique moyenne) 


; 21amkT)512Vebl? 
s’=—kin PRES , (3) 
et 
pu'=RkT, (4) 


puisque pV = RT. En reportant les expressions (2), (3) et (4) dans (1), on obtient 

pour la concentration des électrons en équilibre avec le rayonnement du corps 

noir 

N (2xmkT)S1? e”mes/CAT) (5) 
V h5 


En introduisant dans cette formule m = 9-10-* g, k — 1,38-10-% J/K, 

= 6,624-10-% J.s, on constate que dans une unité de volume du rayonnement 

ne peut être créée qu'une seule paire électron-positron (nr = 1) et ce à la tempé- 
rature de près de 10 K (température stellaire). 


n = 


Chapitre 11 


11.1. L'énergie libre de la surface 


et son entropie 
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Etant donné que dans une transformation adiabatique équilibrée l'entropie 
reste inchangée, la variation de température lors de la detente adiabatique 
de la pellicule se détermine à partir de l'équation 


La quantité de chaleur absorbée par la pellicule lors de la transformation 
isotherme équilibrée, lorsque sa surface augmente de ©, à ©, s'exprime par 


do 
Q=TISR UT Es) — Sg (Ts En] = — TG (Es — En). 

11.2. En modifiant la condition d'équilibre mécanique, la tension superfi- 
cielle a pour effet que la pression de la vapeur en équilibre avec la goutte. c’est- 
à-dire la pression de la vapeur saturée de la goutte, dépend de la dimension de 
cette dernière. Cherchons cette dépendance. 

Soit une goutte de liquide (première phase) de rayon r en équilibre avec 
sa vapeur (deuxième phase). A l’état d'équilibre, 


Hi (Pr T) = He (pas T). 
Pour une surface plane 
ii (p, T)= ep, T). 
Vu que la compressibilité du liquide est faible, on peut écrire 


20 


r 


0 
Mi (Pas T) — ju (P, = (np) 3 = Vi (1) 
En considérant la vapeur comme un gaz parfait et connaissant le potentiel 
chimique d’un tel gaz, on trouve 


Ua (Pas T) — Ho (ps T) = KT In (p2/p). (2) 


Les premiers membres des équations (1) et (2) étant égaux, on obtient, en 
égalant entre eux leurs seconds membres, 

Pa = pe”tviO/rkT, 

Cette formule montre que la pression de la vapeur saturée est plus grande 
pour les petites gouttes que pour les grandes. 

C'est pour cette raison que le système constitué de gouttes de différentes 
dimensions sera à l'état d'équilibre instable: les petites gouttes s'évaporeront 
alors que les grandes gouttes croîtront. 

11.3. Si les gouttes dans la vapeur acquièrent une charge électrique, elles 
commencent à croître, même si elles sont très petites, et cela non seulement 
dans une vapeur sursaturée, mais également dans une vapeur qui n'a pas encore 
atteint son état de saturation. Supposons qu'une goutte de rayon r acquière un 
ion de charge e et de rayon a; à l’état d'équilibre l'ion se dispose au centre de 
la ue Si une telle goutte commence à croître, il en résultera une diminution 
de l'énergie de Gibbs du système. En effet, analogiquement à la formule (11.14), 


l'expression donnant A® dans le cas où une goutte se forme autour d’un ion 
est la suivante: 


AD = 4nr*/(3ve) (le — 1) + 4nor* + AD... 


où A®, est la variation de l'énergie de Gibbs du champ électrique, due à la 
formation d’une goutte chargée (u: étant le potentiel chimique de la goutte), 
égale à la différence entre l’energie du champ produit par l'ion se trouvant au 
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centre de la goutte et l'énergie du champ créé par un ion libre: 


r ; © ; œ F 
Bd 2. à . £ 
ES nes 2 ei = se 2 REA RER 2 Pis 
ao, | star + 2 | Era R\ear- (ed 
a T a a 
{ œŒ T d ? 
que AN dr et | dr _e 1 e [1 
A Ed = 2 \ er? ©? \ Fr? Dr (i——)+< | e —1) 
a a 


(où E; est l'intensité du champ à l’intérieur de la goutte; E, l'intensité du champ 
à l'extérieur de la goutte; &, la permittivité diélectrique de la goutte). Ainsi, 


4zrS à e° | 4 1 
BP Re RO PERS ——)(=—). 


Le dernier terme dans la formule (1) est négatif, et son module est d'autant 

pour grand que la goutte (deuxième phase) est plus grande. Par conséquent, 
orsque la goutte croît pris au champ électrique, A®@ diminue; si la goutte 
s’évapore toujours en l'absence de charge pour Hs > Ut, quelle que soit sa dimen- 
sion, maintenant, en présence de charge la goutte, même si elle est petite, peut 
conduire lors de sa croissance. lorsque > > 1, à une diminution de A® en 
provoquant ainsi la condensation. 

Cette croissance sera d'autant plus intense dans une vapeur faiblement 
sursaturée lorsque 2 << 1. Un tel état de la vapeur est créé dans la chambre de 
Wilson et l'effet de condensation intense qui en résulte est utilisé pour la détec- 
tion des traces des particules ionisantes rapides: l'apparition d'ions sur le par- 
cours d’une particule provoque la condensation de la vapeur sursaturée sur la parti- 
cule, de sorte que sa trace devient visible. 

Pour la détection de particules élémentaires de hautes énergies la chambre de 
Wilson est peu appropriée parce que le pouvoir de ralentissement de la vapeur 
est très faible. L'appareil détecteur de particules utilise en physique des hautes 
énergies est la chambre à bulles, mise au point en 1952, qui est essentiellement 
constituée d’un volume fermé contenant un liquide transparent surchauffe 
que conque Lorsqu'une particule ionisante traverse la chambre, un « chapelet » 

e bulles se forme le long de sa trajectoire par suite d’une ébullition intense du 
liquide, de sorte que la trace de la particule devient parfaitement visible. 

11.4. On considère d'ordinaire que la tension superficielle tend à réduire la 
surface. Existe-t-il une tension de signe opposé qui tendrait à augmenter la 
surface ? De telles actions existent et sont effectivement observées dans les phé- 
nomènes de dissolution mutuelle de liquides. 

Au début, sur la surface de contact de deux liquides non miscibles, tels que 
l'eau et le phénol. portés à des températures peu élevées, il se produit une tension 
superficielle ordinaire qui tend à réduire la surface du liquide. Lorsque la tem- 

érature s'élève (et tandis que les liquides se dissolvent de plus en plus l’un dans 
’autre), cette tension devient de plus en plus petite et finit par s’annuler. 
En même temps, les deux liquides se dissolvent l'un dans l’autre, quelles que 
soient leurs quantités. On peut en conclure qu'entre les liquides solubles en 
toute quantité il s'établit une tension superficielle de signe opposé. Si de tels 
liquides sont mis en contact, leur surface totale tend à prendre la valeur maxi- 
male qui est atteinte lorsque les deux liquides sont entièrement mélangés. 
Ainsi, le phénomène de dissolution est lié aux phénomènes de tension superfi- 


cielle. 
Chapitre 12 


12.1. D'après l'équation de Clausius-Clapeyron 


dp À 
AT TUa— Po ? je 
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où V, est le volume molaire de la vapeur; V,, le volume molaire du liquide. 
Loin du point critique Le V.,. Si l'on suppose que les vapeurs saturées satis- 


font à l'équation de Clapeyron-Mendéléev, l'équation (1) prend la forme 
AP AP  J'où 
d7 RT?° 


Inp=——AM(RT)+i et p= Cte.e7M(RT), 


où à est la constante ne 
12.2. De l'équation de Clausius-Clapeyron on tire 


d : 
= TE (Va Va), 


où Viet V, sont les volumes molaires respectivement du corps solide et de sa 
vapeur. Etant donné que V, > V. et en appliquant à la vapeur l'équation d'état 
du gaz parfait, on obtient 


_“dp: RAT* . 
mr. DL J/mole. 


12.3. Déterminer la pression sous laquelle l’eau se met en état d’ébullition 
à T = 95 °C + 273 °C = 368 K, c'est de trouver la pression de la vapeur satu- 
rée à cette température. D'après le problème 12.1, p = Ce”*/(RT), À T = 373K, 
la pression de la vapeur p, = Ce”"M(RT:) — 4033,6 hPa, d'où 


À FF ri 1 _. 
C=mep (gr) # p=nepl—5(s-r)]< 
539.18 1 1 : 
— 1033.6 exp [—— = )| = 745.9 hPa. 
12.4. La relation entre la chaleur de fusion 2.3, la chaleur de vaporisation 
du liquide À,, et la chaleur de sublimation À,, découle directement du fait que 
dans une transformation isotherme fermée le travail et donc la quantité de 


chaleur sont nuls 
Àes + À + Àu = 0, 
d'où la = Ag + A. 
12.5. Pour déterminer la variation de la chaleur de changement de phase 


en fonction de la température il est nécessaire de calculer la dérivée dA/d7 le long 
de la courbe d'équilibre entre les phases p— p (T). 11 vient 


dA _ ôÀ 0ù dp _/ ôàÀ CL . 
dr = ( ôT },+( ôp ha ÔT + (5) (Vr=VT 
La chaleur de transition de la substance de la première phase à la deuxième 
= TAS = T(S” — S') ou À = H” — H’ puisque le changement de phase 
est une transformation isotherme-isobare. Dés lors 
ox o) ; rs , 
(57), =57 4 — H')= Cp— Cp. 
OX Fe) à 
D 8 — (H°—H'=T — _ct 2V'— 
(5), JE (HET 5 (S"—S'}r + VV 


=V'—V'—T (Fa — V'a'}, 


parce que (ôS/ôp)r = — (9V/8T), = — Va (& étant le coefficient de dilata- 
tion thermique). Ainsi, 

dù nn +, À  À(V'a"—V'u') 

ar Cp CPE er + 


26—04 28 
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Dans le cas de vaporisation ou de sublimation, lorsque la deuxième phase peut 


être considérée comme un gaz parfait (V"> V’, &« — 1/7), 
d?. LA Le 
ar —CPp— Cp: 
12.6. La capacité calorifique du système s'exprime par 
6Q _, ds 
For dre 


Pour déterminer la copecile calorifique C” de la vapeur saturée. il faut 
calculer la dérivée dS”/d7 le long de la courbe d'équilibre liquilde-vapeur p = 
= p (T) (ce qui correspond au processus de chauffage au cours duquel la vapeur 
reste tout le temps saturée) : 


dS” | 08” É (= | dp 


dT \ oT dp ÎT dT * 
En utilisant l'équation de Clausius-Clapeyron et l'égalité (0S"/dpr) = 
= — (9V”/0T)n = — Va” (z” étant le coefficient de dilatation thermique 


de la vapeur) pour la capacité calorifique de la vapeur saturée. on obtient 
C" = Cn — ÀV®a /(V" — V'). 


Loin du point critique, V’> V”, si bien qu'en considérant la vapeur comme 
un gaz parfait (zx” = 1/T), on trouve 


CC = NT. 


Mais Ch — Cp = d A'dT (v. problème 12.5) et donc C” = Ch + dA/dT — AT. 
Selon les conditions, C; z 0. Pour l'eau, par exemple, 


C5 = 4,23-10 J/(kg-K), À = 2,26-10" J/kg, 
dA'dT = — 2,68-109 J/(kg-K), 


par conséquent. la capacité calorifique de la vapeur d'eau saturée à 100 °C est 
égale à C° — 4.48-10% J/(kg-K). D une façon générale, C” augmente avec la 
température. passe par zéro à 489,43 °C et devient positive à une température 
plus élevée. 

Si C” < 0, la température de la vapeur d’eau saturée augmente lorsque 
la chaleur est enlevée au système. C'est pourquoi si la vapeur d’eau saturée 
à 100 °C est soumise à une compression adiabatique. l'augmentation de la tem- 
pérature qui en résulte sera si grande que cette vapeur devient non saturée et ne 
se condense pas. Au contraire, la détente paume de la vapeur provoque sa 
condensation. ce qui est utilisé dans la chambre de Wilson pour l'observation 
du parcours de particules ionisantes. À une température supérieure à 489,43 °C, 
la vapeur d'eau se comporte à l'inverse, température à laquelle elle devient 
saturée tant lors de la compression que lors de la détente. 

12.7. Par hypothèse, Cn = àaT, Ca = BTS. Mais C = T (0S/8T) et donc 


Sr =QT.S;:—= ; BTS. A la température critique S, = S, (transition de phase 
du deuxième ordre). Par suite. aT, = — BTè et C; = 3Cn. 


12.8. Le concept suivant lequel les supraconducteurs seraient tout sim- 
plement des conducteurs parfaits soulève des difficultés de nature thermodyna- 
mique et est en contradiction avec la thermodynamique des supraconducteurs, 
c'est-à-dire avec leur comportement réel dans un champ magnétique. En effet, 


suivant l’une des équations de l’électrodynamique rot E = — PT et d’après 
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la loi d'Ohm E = Z j. Lorsque la résistivité électrique tend vers zéro, 6 tend 


vers l'infini et l'intensité £ de champ électrique tend vers zéro. Cela signifie 
qu'à la limite lorsque la résistance électrique est nulle, 9B/0t = 0, c'est-à-dire 
que l'induction magnétique B = C!€. Il s’ensuit que si le conducteur se trouvait 
dans un champ magnétique avant d’être refroidi à une température inférieure 
à celle de transition, l’induction B conservera sa valeur initiale. Au contraire, 
si le conducteur a été d’abord refroidi à une température inférieure à celle de 
transition et ensuite introduit dans un champ magnétique, l'induction B sera 
toujours nulle. Ainsi. l’état final du conducteur dépend du procédé par lequel 
il a été atteint. En d'autres termes, l’état interne d’un échantillon se définit 
non seluement par les valeurs des facteurs externes Æ et T mais également par 
son évolution antérieure. L'état de conductivité infinie n’est donc pas un état 
d'équilibre thermique, parce que les mêmes conditions extérieures ne conduisent 
pas d’une façon univoque à un même état interne. Cette difficulté thermodyna- 
mique indique que la supraconductivité ne se réduit pas à un état de conductivité 
infinie: un supraconducteur et un métal de conductivité infinie diffèrent l’un 
de l'autre. Ce fait a été établi expérimentalement en 1933 par Meissner, qui 
a découvert que dès que le métal est refroidi à une température inférieure à celle 
de transition, le champ se trouve repoussé de son intérieur et l’induction magné- 
tique B devient nulle. Ainsi, l'effet Meissner interdit totalement l'induction 
magnétique à l’intérieur d'un supraconducteur, qu'il soit introduit dans le 
champ magnétique après ou avant son refroidissement. 

12.9. En examinant la thermodynamique de la transition supraconductrice 
on n'a pas tenu compte de la variation du volume dans cette transition ni de la 
variation de À. avec la pression. Tenons compte de ces variations et cherchons 
les expressions de Aa et Ae. 

Pour un cylindre supraconducteur de longueur quasi infinie et de volume VF, 
placé dans un champ magnétique parallèle H, la formule (12.17) donne 


D, (H, T) — ®, (0, T) = V,H?/(8n), 


d’où on obtient, en dérivant par rapport à p, à T et H constants. 


; : H° [0 
Fat, TV (0, = (5e). (1) 


La dérivation par rapport à p, à Z constante, de l'équation fondamentale 
de la thermodynamique des supraconducteurs 


Dn (He, T) = D, (0, T) + V,H2/(8x) 
donne 


Va He. T)—Vs (0, = 


HE ( ôV', E 


FHe 0He 
Op }+ A 4 0p 1 


En soustrayant ({) de (2), on obtient la variation du volume lors de la 
transition supraconductrice : 


k : Velle ! He 
Va (es T—Ves (Her Te (SE) (3) 


Les dérivées des deux membres de la formule (3) par rapport à 7 et p don- 
nent les expressions des variations que subissent le coefficient de dilatation ther- 
mique « et le module d'élasticité X dans cette transition. À T = TQet H, — 0, 
on obtient 


1 à 2) a 2 
An —Xs — | MURS Kn—Ks= | Te ] . 


4x ÔT  ôp ? 47 op 
26% 
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12.10. Pour un corps magnétique placé dans un champ magnétique H 
d® = — SdT — Jd/H. 


En y portant pour le supraconducteur AM, — — H/(4x) et en intégrant, 
on obtient 
D, (H) = ®, (0) + 1/(8x) A2. 


Le long de la courbe de champ critique, où n et s sont en équilibre, les 
potentiels thermodynamiques spécifiques sont les mêmes pour les deux états, 
si bien que 
2 


1 2 1 
Pn=Ds=P(0) + He, Pn — Ps (0)=— He 


et 
He dH 
C C (4) 


où S, est prise en l'absence de champ. La différence entre les capacités calori- 
fiques s'exprime par 


. A _ THe d'He , T 1 dHe \? , 
BC=Cs—Cn=Tg Ss—Sn)= 7 re +2 (ar | E) 


A T = T,, l'intensité du champ critique Æ#, — 0 et de l'équation (1) on 
obtient Sn = Ss, et de l'équation (2) 
_ T fdHe )? 

ac= 7 (7) - 


Pour He(T)—H,{[1—(T/T<)°] on trouve 


HT 2 2 : 
Sn—Ss=— Te [t-(+) ik Cn—Ce= pepe [1—3(+—) le 


12.11. Au point critique 
(Gpl8V}r = 0, (1) 
(92p/9V?)r = 0, (2) 
À partir de deux équations indépendantes (1) et (2) on détermine de façon 
univoque les paramètres critiques V, et T.. Deux équations f (7, V) = 0 et 
(7, V) = 0 sont indépendantes l’une de f'autre si 2 (f, p)/9 (T, V) # 0. 
Dans le cas contraire, l’une de deux équations est une conséquence de 
l’autre et ces équations comportent une infinité de solutions. | 
Dans le cas considéré, f = (dp/9V)7 = 0 et @ = (4*p/aV*)7 = 0, si bien 
que la condition d'indépendance des équations (1) et (2) 


9 (9p/0V, 9?®p/OV*) _  9*p 03p | + 
8(V,T) ad ôT \ V3 /r 


permet de trouver qu’au point critique d?p/0VOT = 0. 
12.12. Le coefficient de Joule-Thomson 


_ ROUPDEEN &) 
P 


devient indéterminé au point critique puisqu'en ce point C, — æ et la dérivée 


(+) _ __ (@Pl0T)y (2) 
OT /p  (dp/dV)r ? ji 
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déterminée à partir de l'identité thermodynamique connue est elle aussi égale 
à l'infini. Il convient donc de commencer par transformer l'expression (1). 
Pour cela, en utilisant la formule (2), mettons le numérateur et le dénominateur 
de l'expression (1) sous la forme suivante: 


r OV ___ T(op/ôT}v _V  (p/0V)r 
À (3), "= 7 G@piôV)r [+ Gore |” 
L ôp\ f[ôV\ _ _T(@p/ôT)v [,_ Cv (p/ôVr 
nt 5 OT }, OT },= (0p/0V)r [1 T  (ôp/éT)y l 


En reportant ces expressions dans la formule (1), on obtient 
V  (0p/0V)r | op Mn Cy (dp/dV)r ,-! 
5 | FT (0p/0T)r ( ôT T' (9p/ôT)v | 
d'où, au point critique, 


Lu 


1 
FT (op/0T)y 


Ainsi, le coefficient de Joule-Thomson au point critique est égal à l'inverse 
du coefficient angulaire de variation de la courbe pression en fonction de la 
température en ce point. Au voisinage du point critique, la dérivée (9p/0T)y 
ne varie presque pas, alors que la divergence de (9V/dp)r est plus rapide que 
celle de Cy; d'après les données expérimentales récentes cette dernière varie 
suivant une loi puissance Cy = | T — T, |[7%, où a = 1/8. 

12.13. La vitesse du son à la limite basse fréquence a pour expression 


TE SET U 
“= (2),=y 7 (5 ).; 


où M est la masse molaire. 
Les résultats des mesures montrent que (0p/0V)s s'approche de zéro lorsque 
T— T,. La vitesse du son au point critique est donc nulle. 


Chapitre 13 


13.1. Isolons par la pensée un certain volume dans un corps inégalement 
chauffé. En admettant un équilibre local et en supposant que le flux de particules 
est nul. on obtient l’équation fondamentale de la thermodynamique des proces- 
sus irréversibles pour le volume considéré sous la forme 


5Q __ dau 
dt dt ° 
Si I est la densité de flux de chaleur, l'énergie dans le volume considéré ne 


eut varier que par suite de l'apport de chaleur de la part de l'extérieur à travers 
a surface Z qui limite ce volume, ce qui permet d'écrire 


LEE 1. as=— | div I dv, 


et la quantité de chaleur fournie à un élément de volume est égale à ÿ di — 
= — div I dV, d'où 
ds 


L L° > 
ar dV=—--dividv, 
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et la variation d’entropie du système 


dS 1 
F=— | 7 dis I dy, 
V 


ou 


S=— | div dv+ | (1. grad — ) de 
v v 


nef L az— | [I, (4/72) grad 7] dy, 


où — /nd©= — 6gn est la quantité de chaleur fournie au système en 1 s à traveis 


un élément de surface. Etant donné que I = — x grad 7. on obtient 
dS ÔQn " _  gradT \?,. ue 
arte | ui ” 


Ici, le premier terme exprime la variation d'entropie du système due à la chaleur 
qui lui est fournie. Cette grandeur intervient au second membre de l'inégalité 
de Clausius établie en thermodynamique classique. Le second terme traduit la 
variation d’entropie due à l'iréversibilité du processus de conduction ther- 
mique à l'intérieur du volume considéré. Puisque ce terme est toujours positif, 
l'expression (1), de même que l'expression générale (13.6), ne contredit pas 
l'inégalité de Clausius. 

13.2. Lorsque deux corps sont mis en contact thermique de sorte que le 
corps à la température 7 reçoit une quantité de chaleur © de la part du corps 
à la température T + AT, la variation d’entropie totale (AT étant petit) s'ex- 
prime par 

_ Q Q__L Q0T 
S=R—-piar pr 


Si pendant un intervalle de temps dt l'échange de chaleur s'est produit dans le 


volume V = F-Az (où F est la surface de contact des corps). la vitesse de pro- 
duction d'’entropie par unité de volume a pour valeur 


1 d 14 Ô 1 AT 1 
= (AS) = TT TT, 2 grade T = aX. 


où 7. est la composante de la densité de flux de chaleur suivant l'axe r; X = 
= — (1/7°) grad T, la force correspondant à ce flux. ° 
Dans le cas général de l'échange de chaleur 
1 ‘ 1 : 
oO = —7s (L grad T)= » TiÀ; =7T » Liri. 
i=1 i=i PR 
13.3. Si sous l’action d’une f.6.m. $ un circuit electrique est parcouru 
par un courant d'intensité 7, il s'y dégage suivant la loi de Joule-Lenz une quan- 
tité de chaleur Q = #7 par unité de temps et la quantité de chaleur dégagée 
ar unité de temps dans le volume unitaire du contour (dans le cas général 
inhomogène) s'exprime par 
12 — 6; grad p) 
où j est la densité de courant; ®, le potentiel de champ électrique. A l'état 
stationnaire, lorsque la température du contour est maintenue constante, l'éner- 
gie électrique est transférée en totalité au milieu extérieur sous forme de chaleur. 
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De ce fait, la vitesse d'apparition de l'entropie dans le contour a pour valeur 
S = QIT = ({/T) EI, 


AT production d'entropie, c’est-à-dire la vitesse de son apparition locale, est 
égale à 


Le 


45: 
== (ji, grad 9). 


13.4. La production d’entropie représente une forme quadratique déter- 
minée positive des forces thermodynamiques 


ñn 
= Lixl;lr >0. 
qe 

Mais une forme quadratique est positive déterminée si le déterminant 
constitué de ses coefficients L;} et ses mineurs diagonaux. obtenus par élimina- 
tion successive des lignes et des colonnes. sont positifs. Ce sont ces conditions 
imposées aux coefficients L;, qui expriment leurs propriétés indiquées dans 
l'énoncé du problème. 

13.5. Supposons que dans un mélange on maintient un gradient de tempéra- 
ture qui fait apparaître un gradient de concentration. Supposons également que 
le mélange considéré est à deux composants. Supposons enfin que la concentra- 
tion du composant 1 augmente près de la paroi chaude du réservoir contenant ce 
mélange. Ajoutons une certaine quantité de substance dans la partie froide du 
réservoir. Il en résulte une baisse du gradient de concentration. Cette baisse 
provoque, d'après le principe de Le Chatelier, l'apparition d’un flux transportant 
une certaine quantité de substance 1 vers le côté chaud du réservoir. Ainsi, 
rue est compensée par ce flux comme l'exige le principe de Le Cha- 
telier. 


Chapitre 14 


14.1. Considérons un système isolé qui est le siège d'un processus de relaxa- 
tion correspondant à un paramètre interne £. Supposons que ce système s’écarte un 
peu de son état initial défini par une température 7,, une pression p, et un para- 
mètre interne &o (To, Pa). Pareillement à la formule (14.8). on a dans des 
conditions voisines de celles d'équilibre 

di 

dt = 44, (1) 
où À est l’affinité de La transformation interne ; a, un coefficient phénoménologi- 
que dépendant de 7, Po, Es. Prenons comme paramètres indépendants 7 et p. 


Alors, À = À (7, p, E). Dans ce cas, comme dans celui de (14.8), la valeur de 4 
à l’état initial est nulle. Pour des conditions proches de celles d'équilibre on a 


af) ro + (55), 0 + (5), Et) (2) 


L'équation d'état du système au voisinage de l’état initial peut être mise 
sous la forme 


V=V(T,pi). (3) 


_Les dérivées partielles entrant dans les formules (2) et (3) se rapportent 
à l’état initial et sont donc des constantes pour le système donné. Exprimons- 
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les moyennant les coefficients thermodynamiques, il vient 
(OV/0T)pe æ Vo, (0V/6p)r.; = — BVo, 
(04 /4p}r.z = — (OV/GË)r,p = — Vr,ps (4) 
(0A /6Ë)p,r = (dS/6Ë) T.p = ST.ps 


où « est le coefficient de dilatation; B, le coefficient de compressibilité isother- 
me; Vr,p, la variation du volume par suite de la réaction; S,,r, l'entropie de 
la réaction. 

Les équations (1) et (3) prennent la forme suivante: 


E — aST,p (T — To) — aVr,p (P — Po) + a (04/8S)r,p Œ — Bo); (5) 
Vr.p (E — ë 0) =V— V,— aVo(T — To) + BVo (P — Po). (6) 

En dérivant l'équation (6) par rapport au temps, on obtient 
Vpirë = V — aVoT + BVop. (7) 
En faisant disparaître (£ — E,) et Ë dans les équations (5) à (7), on trouve 

V+BVop— aVoT = 0 (84/0E)r.p (V— Vo) + a [BV0 (84/08r,p— VT,p] (p— Po) + 
+a [Sr,nVr.p—@Vo(94/0Ë)r.pl (T—To). (8) 
Puisque 4=— 4 (7. p, £) et V=V(T, p,£), on a 


(24) (24) 1(24) CHebnr 
OË PT 05 p,V oT p.Ë (OV /0T)p.t L 


et, en utilisant la formule (4), on obtient 


() -() Les. . Vrr 
0 JpT | 08 pv TP aVo * 


D'une manière analogue, 


04 04 VT.p 
——.— = — se 
08 },. 0Ë Le " Bl 
L'équation (8) prend donc la forme 
V+BVop—@VoT = a (0A/0ë)r,p (V—Vo)+ 
—+ aBV'o (2A/0Ë)r.v (P— po) — aa Vo (0A/0Ë)n,v (T — To). (9) 


Introduisons les temps de relaxation des processus de transformation interne 
isotherme-isobare, Tr,p, isotherme-isochore tr,y et isobare-isochore T;,,7 : 


1 = (À) Lo. Re 1 =—4(+) 
TTp (& Top? TTV WE TV? Tov RFA S 


En utilisant ces relations dans la formule (9), on obtient l'équation d'état 
dynamique sous forme différentielle : 


. { k e 4 e { 2 1: 
Vo + Bo [2+ topo ]-ave[f+ ro ]=0 


Cette équation lie entre elles les variables T, p, V et leurs dérivées 7, p, Ÿ. 
Elle fait intervenir les grandeurs déterminées par les conditions d'équilibre 
Ce et B) et trois temps de relaxation: tr,p, tr.y et Tp.vy. Si toutes ces gran- 

eurs sont connues, on peut calculer, par exemple, la variation du volume avec le 
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temps, c'est-à-dire obtenir la fonction V (t) si la pression et la température 
sont données en fonction du temps: p (t) et T (t). 

On obtient 
pour la relaxation de volume à température et pression constantes 


V— V, = ce” "/'T:p. 
pour la relaxation de pression à température et volume constants 


—/t 
P — Po = € lrv; 


pour la relaxation de température à pression et volume constants 


T— T,y = eue TP: V, 
où c, c, et c, sont des constantes d'intégration dont les valeurs dépendent des 
conditions initiales. 

14.2. Si l’on introduit dans l'expression donnant la densité de flux d’en- 
tropie dans un conducteur thermiquement inhomogène parcouru par un couraut 
[v. (14.81)] l'expression de I donnée par la formule (14.22), on obtient 


x 
onu DE CRETE 


Ici, le premier terme exprime le flux d’entropie dü au déplacement des 
charges (au courant électrique) et le second terme, le flux d’entropie par suite 
de la conduction thermique. Désignons la valeur du premier terme par S;. 
ose? = N;/T et I = TS;/j. En utilisant les relations (14.24) et (14.26), 
on obtient 


grad T7. 


T 0S 
a=— S; et t=— 2. 
D'une manière analogue, 
= 
Niro. 


Ces relations montrent que les phénomènes thermo-électriques sont liés 
au. transport de l’entropie par le courant électrique, ce qui explique leur relati- 
ve « réversibilité ». 

14.3. Déterminons l'énergie moyenne u * transportée par une molécule 
lors de son passage à travers un petit orifice dans le cas d’un gaz de Knudsen 
très fortement raréfié en admettant que le diamètre de l’orifice reliant les deux 
réservoirs remplis de gaz est petit par rapport au libre parcours moyen de la 
molécule. 

Supposons que l'axe z est perpendiculaire au plan de l'orifice. Si # est la 
densité du nombre de molécules, la densité moyenne des molécules dont la com- 
nn suivant l'axe z de la vitesse est comprise entre v,- et vx + du, sera 

‘après Maxwell égale à 


- mtr£/(2RT) 


1/2e 
_ } dus. 


dn n=n (or 


Le flux moyen de molécules par unité de surface de l'orifice et par unité 
de temps s'exprime par 
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Le flux more d'énergie par unité de temps et par unité de surface de 
l'orifice suivant l'axe z s'exprime par 


I1= | Te ve An (vs) =nkT a 
0 


Chaque molécule transporte une énergie cinétique égale à 
1/2 mu? —1/2 mu? + 1/2 muÿ + 1/2 mui. 


La valeur moyenne (mv£/2) pour les molécules qui passent par l'orifice 
est égale au rapport du flux moyen d'énergie au flux moyen de molécules: 


(mv£}/2 = 'ALE = KT. 


Cette valeur est deux fois plus grande que l'énergie cinétique moyenne par 
degré de liberté (k7/2), parce que la probabilité du par es par "orifice est plus 
élevée pour les molécules plus rapides que pour les molécules plus lentes. 

" Les valeurs moyennes (mvi/2) et (mv?/2) sont égales à 47/2. Cela signifiv 


que l'énergie moyenne transportée par les molécules passant par l'orifice est 
égale à 


(1/2 mue) = KT + 1/2 KT + 1/2RT = 2RKT, 
et l'énergie molaire moyenne du transport est égale à 
U* = 2RT. : 

14.4. Le principe de Prigogine no que lors du passage du système 
à l’état stationnaire la production de l'entropie diminue et, lorsque Fétat 
stationnaire est atteint, cette grandeur prend sa valeur minimale compatible avec 
les conditions extérieures. Quant à l’entropie du système elle-même, elle dimi- 
nue souvent au cours de l'établissement de l'état stationnaire. IIlustrons-le 
sur l'exemple de gaz de Knudsen. Supposons que des récipients remplis de gat 


de Knudsen et reliés par un capillaire ont le même volume et contiennent chacun 
une mole de gaz à l'état initial: 


= v=i, v + v = 2. (1) 


A l'état stationnaire, la répartition de la substance est donnée par l’équa- 
tion | 
ee Pptp =VT'IT" 
ou 
v'v"=JT'IT=VITHATIT. (2) 


puisque p’ = VRAT/V et p° = Y"RT/V. En utilisant la deuxième équation (1) 
et l'équation (2), on obtient 


ve _2UHATITME Le 2 
STAHAHATITUEr NT {HA +HAT/T}E 
L'entropie de v moles d’un gaz parfait étant égale à 


S=v{s(n-rm%] et ==, 


on obtient pour l'entropie du système 
S= + [f(T7)— Rin(v/(7)] + (T7 + AT)—RIn (v7/V)]. 
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En appliquant cette équation aux états initial et stationnaire et en dévelop- 
pant ensuite f (7 + AT) en série de puissances de AT/2T, on obtient 


S'st — So = ee l/,6 (4Cy + R) (AT/T}° < 0. 


Cela signifie que l’entropie du système est plus petite à l’état stationnaire 
qu'à l’état initial. Il en est de même pour la thermodiffusion. La séparation des 
substances qui se produit dans ce cas correspond à une diminution de l’entropie 
par rapport à sa Valeur initiale. Néanmoins dans certains cas l’entropie aug- 
mente. 

14.5. La thermodynamique étudie les lois générales qui régissent les systè- 
mes constitués d’un très grand nombre de particules en faisant abstraction des 
particularités spécifiques des objets considérés et du mécanisme d’évolution des 
processus. Cela permet de généraliser ses conclusions à tous les systèmes. y com- 
pris aux organismes vivants, si ces systèmes satisfont aux limitations imposées 
par la thermodynamique. 

La thermodynamique classique, dont l'objet est l'étude des processus 
équilibrés, ne peut être appliquée à la biologie que d’une façon grossièrement 
A été parce que les organismes vivants ne sont pas à l'état d'équilibre. 
Cela explique pourquoi de nombreuses tentatives faites en vue d'utiliser la 
thermodynamique classique pour l'analyse des phénomènes biologiques n’ont 
pas été couronnées de succès 

Considéré au point de vue thermodynamique. l'organisme vivant est un 
système ouvert à l’intérieur duquel évoluent divers processus irréversibles 
ane chimiques, diffusion, osmose. etc.). C'est donc la thermodynamique 

es processus irréversibles qui convient mieux aux systèmes biologiques. 

Une limitation quantitative de l'applicabilité de la thermodynamique 
des processus irréversibles à la description de l’activité des organismes vivants 
est constituée par sa linéarité due à l'étude de systèmes dont l'état n'est pas 
trop éloigné de celui d'équilibre, alors que l'état des organismes vivants est 
très écarté de l'équilibre et les processus qui s’y déroulent sont essentiellement 
irréversibles. | 

La thermodynamique linéaire n'est pas en mesure d'expliquer les processus 
de croissance et de différenciation des cellules, l'apparition de nouvelles struc- 
tures, etc. 

Ces dernières années, Prigogine et Glansdorf [38, 39] ont étendu la thermo- 
dynamique à des systèmes fortement irréversibles. dans lesquels la relation 
entre les flux et les forces thermodynamiques cesse d’être linéaire, ce qui a con- 
duit à la construction de la thermodynamique non linéaire des processus irré- 
versibles. La base de cette thermodynamique est constituée par le critère d’éve- 
lution de Prigogine-Glansdorf, suivant lequel la vitesse de production d’entropie 
dans un système fortement déséquilibré diminue. 
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Clausius-Clapeyron, Dieterici, Ehrenfest, 
Gibbs, Gibbs-Duhem, Gibbs-Helmholtz, 
Helmholtz, Poisson, Van der Waals) 

ÉAbvoinee (principe de) 170 
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— critique 266 
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— hors d'équilibre 129 
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— de spins 190 
— Stable 132 


INDEX 


407 


Fonction 
— caractéristique 110 à 112 
— irrotationnelle hors d'équilibre 291 
— d’ ARR 290 
Frigorifiqu 
_— Éoefticient d'effet 85 
— machine 85 
Fugacité 217, 218 


Gaz parfait 103, 167 
Germe 252 

Gibbs 

— énergie de 116, 120, 230, 252 

— équation de 285 

— paradoxe de 74, 185, 186 

— potentiel thermodynamique de 112 
— règle des phases de 219, 220 

— théorème de 72 

Gibbs-Curie 

— principe de 249 

Gibbs-Duhem 

— équation de 125, 222 
Gibbs-Helmholitz 

— équation de 117, 194 

Griffith 

— relation de 281 


Helmholtz 
mu de 112, 116, 120, 159, 230, 239, 


Hess 

— règle de 50 

Hott 

— transformation de 166 
Hubble 

— constante de 173 
Hypercritique 


— phénomène 265 
— point 274 


Inégalité fondamentale de la tbermodynami- 
que 81, 129, 132 

Inversion 
— courbe d'inversion 201 

— température d'inversion 201 

Isostabile 272 


Joule 

— jJoi de 43, 69 
Joule-Thomson 

— effet 199, 201 


Kirchhoff 
— loi de 226, 227 
Konovalov 

— règles de 243 
kKnudsen 

— effet 307 

— relation de 307 


Langmuir 
fréquence de 211 
Laplace 
— pression de 247 
Le Chateller-Braun 
— principe de 138, 140, 141, 
Legendre 
— transformation de 111, 112 
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Lenz 
TU de l’induction électromagnétique de 


Loi(s) 
— d'action de masse 213, 214 
— fondamentales de la thermodynamique 
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(voir aussi Curie, Debye, Joule, Kirchhoff, - 
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Magnétohydrodynamique (procédé) 88 
Magnétostriction 209 

Massieu 

— potentiel thermodynamique de 125 
Matrice de stabilité 135 

Maxwell 

— relations de 118 

Mécanocalorifique (effet) 3035 

Meissner 

— effet 263 

neose es potentiels thermodynamiques 
— des FH ANAOIMEONs fermées (cycles) 106 
Monocristal 2 

« Mort thermique » 90 

Moteur perpétuel 
— de première 


40 
— de seconde espèce 54, 61, 84, 153 


Négative (température thermodynamique) 
120, 145 


Onsager 
— fonctions d° 290 
— principe variationnel de 292, 293, 303 
Onsager-Casimir 
— relation de réciprocité d’ 286 
Ostwald 

— Joi de dilution d°’ 214 
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— macroscopiques 16 
thbermodynamiques 17 
Peltier 
— effet 141, 300, 303 
Pfaffienne (forme) 41, 60 
Phase 24 
Planck 
— constante de 235 
— formule de 234 
— potentiel thermodynamique de 125% 
Plasma 236 
Poisson 
— équation de 47 
Polaïisation 204 
— travail de 204 
Polymérisation 24 
Polytropique (exposant) 47 
Pompe à chaleur 85 
Postulat de la thermodynamique 
— deuxième 20, 21 


— premier 19 
Potentiel 
— chimique 122, 123, 213, 
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— — grand 124 

— — de Massieu 125 

— — d'une mole 16% 
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entropie de 294 — d'ébullition absolue 266 
Princine échelle thermodynamique des 64 


— de déplacements virtuels 127 = empirique 23 
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40, 106, 187 — — par la transformation de Lorentz 158 
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50 relativiste 158 
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Chatelier-Braun, Onsager, Prigogine) — coefficient de dilatation 36, 100, 257 
Processus (voir transformation) — effet 195 
— fonction 115 
— moteur 85 
Quasi-binodale 272 Thermo-osmose 305 
Quasi-spinodale 272 Thermotransformateur 86 
Thomson 
— coefficient de 305 
Rayonnement en équilibre 121, 167, 223, — deuxième relation de 303 
231 — effet 300 
Recombinaison 215 Transformation(s) 
Relaxation 25 — désquilibrée 26, 79, 132 
— temps de 25 — équilibrée 25 
Rendement 82 — irréversible 12, 57, 150, 283 
— du cycle de Carnot 83 — réversible 56, 
Rushbrook — thermodynamiques principales 45 
— relation de 280 Transition de phase 
Ruthgers — du deuxième ordre 182, 260, 263 
— formule de 264 — du premier ordre 183, 256 


Travail 28, 29 
— mécanique 165 


Saha — relativiste 162 
— formule de 217, 237 — d'un système élargi 113 
Solvatation 24 — d’un ème thermodynamique 162 
Stefan-Boitzmann Triple (point) 222 
— constante de 229 Trou noir 81 
— loi de 226, 228, 231, 235 Turbodétendeur 202 
Stæchiométriques (coefficients) 212 
Superficielle 
— = pre ession 247 VPéquation de 34, 70 
ma quation de 

ion 246. 251 Viriels (coefficients) 35 
Susceptibilité magnétique 211 Virtuels (coetficients) 2 127 


Système 
_— adiabatique 29 
— binaire 25, 222 


— él 113 Wien 

— en équilibre 22 — loi de 226, 231 

— ergodique 21 S'poin us 

Re A M Phéorème de 247, 251 


— isolé 19, 129 

— HÉcroocS ique 16 

— simple 3 Zeebeck : 
_— thermodynamique 17, 146 LE, — effet 300 


